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Die vorliegende Dissertation entstand in der Zeit zwischen Oktober 2008 und
November 2010 am Lehrstuhl für Physikalische und Theoretische Chemie an
der Fakultät für Chemie und Pharmazie der Universität Regensburg.
Nach dem Abschluss des Chemiestudiums an der Universität Regensburg zum
Diplomchemiker und der Fertigstellung der Diplomarbeit mit dem Thema Dop-
pelschichtkondensatoren wurden die Arbeiten für die Dissertation begonnen.
Dabei bot sich mir die Chance, im Rahmen der Projekt-Initiative Funktions-
materialien und Materialanalytik zu Lithium-Hochleistungsbatterien der Deut-
schen Forschungsgemeinschaft (DFG) zu arbeiten und mein Wissen im Gebiet
der Energiespeicherung zu erweitern. Das Ziel in dem Projekt war es, die For-
schung an Hochleistungsbatterien im Bereich der Elektrotraktion in Deutsch-
land voranzutreiben und die Wettbewerbsfähigkeit von Lithium-Ionen-Batterien
als Energiespeicher in Automobilen zu verbessern.
Die Arbeitsgruppe Elektrochemie und Elektrolyte von Prof. H. J. Gores, in
der diese Arbeit entstand, ist Teil dieser Initiative und gehört der Projekt-
gruppe P9 Neue Elektrolyte für höhere Leistung, Lebensdauer und Sicherheit
von wiederaufladbaren Lithium-Batterien an. Anfängliche Schwerpunkte der
Arbeitsgruppe bestanden in der Synthese von neuen Lithiumsalzen und Ioni-
schen Flüssigkeiten sowie deren elektrochemische und physikalische Charakte-
risierung. Diese Messungen führten schließlich zu den Arbeiten dieser Disserta-
tion. Aus den ersten Stabilitätsmessungen an einfachen Elektrodenmaterialien
entstand die Idee der Weiterentwicklung und Kombination mit zusätzlichen Un-
tersuchungsmethoden, wie z.B. der elektrochemischen Quarzmikrowaage, die in
dieser Arbeitsgruppe entwickelt wurde. Das Ziel der Arbeit war dabei eine de-
tailliertere Untersuchung von Elektrodenmaterialien.
Meinem Doktorvater Prof. H. J. Gores danke ich dabei für die aufopferungsvolle
Unterstützung und den stetigen Einsatz für jeden einzelnen seiner Schützlinge.
Ohne seine Hartnäckigkeit wäre so manches schon aus dem Ruder gelaufen.
5
Ich danke meinen Kollegen der Arbeitsgruppe, Marius Amereller, Robert Hartl,
Peter Hauner, Alexander Maurer, Tanja Schedlbauer, Dr. Christian Schreiner,
Tobias Simbeck, Christoph Stock, Gottfried Suppan, Dr. Franz Wudy, Dr. Man-
fred Wühr und Sandra Zugmann, für die angenehme und freundschaftliche Zu-
sammenarbeit. Weiters danke ich auch den Mitarbeitern des Lehrstuhls und
Prof. Kunz, der die Räumlichkeiten zur Verfügung stellte.
Ich danke den Kooperationspartnern der DFG-Projekt-Initiative für die Be-
reitstellung diverser Elektrodenmaterialien und insbesondere für ihre fachliche
Kompetenz. Dabei sind auch Freundschaften entstanden, die die Arbeit in die-
sem Projekt deutlich angenehmer und produktiver machten.
Zu erwähnen sind hier vor allem Rene Schmitz, Ralph Schmitz und Alexandra
Lex-Balducci der Universität Münster, die unter der Leitung von Prof. M. Win-
ter arbeiten.
Ich danke auch Wolfgang Haselrieder vom Institut für Partikeltechnik (iPAT)
Braunschweig unter der Leitung von Prof. A. Kwade.
Des Weiteren möchte ich auch Alexander Thomas vom Leibniz-Institut für
Festkörper- und Werkstoffforschung (IFW) Dresden unter der Leitung von Dr.
H. Ehrenberg für die Präparation mehrerer Schwingquarze und der Bereitstel-
lung von Aktivmaterialien für Kathoden danken.
Ebenso danke ich Michaela Memm vom Zentrum für Sonnenenergie und Wasser-
stoff-Forschung Baden Württemberg (ZSW) in Ulm unter der Leitung von Dr.
M. Wohlfahrt-Mehrens für die Bereitstellung von Kathodenmaterialien.
Im Rahmen dieser Arbeit sei auch den Werkstätten der Universität Regensburg,
der Feinmechanik, den Elektronikern und der Glasbläserei, für ihre Mühen und
gute Zusammenarbeit gedankt, die diverse Messzellen und Bauteile anfertigen
mussten.
Zum Schluss danke ich der Deutschen Forschungsgemeinschaft (DFG) für die
Finanzierung meiner Stelle im Rahmen der Projektinitiative Funktionsmateria-
lien und Materialanalytik zu Lithium-Hochleistungsbatterien (PAK 177) wäh-
rend der letzten beiden Jahre.
6
Inhaltsverzeichnis
Akronyme und Abkürzungen 11
Symbole 13
1. Einleitung und Motivation 17
2. Die Lithium-Ionen-Batterie 21
2.1. Prinzip und Aufbau . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 21
2.2. Der Elektrolyt . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 23
2.2.1. Das Lithiumsalz . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 24
2.2.2. Das Lösemittel . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 27
2.2.3. Additive . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 29
2.3. Die Anode . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 31
2.4. Die Kathode . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 34
2.5. Der Separator . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 37
3. Experimentelle Methoden 39
3.1. Die Impedanzspektroskopie . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 39
3.1.1. Grundlagen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 39
3.2. Die Cyclovoltammetrie . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 41
3.2.1. Grundlagen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 41
3.2.2. Apparativer Aufbau . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 42
3.3. Die Dichtemessung . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 44
3.3.1. Grundlagen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 44
3.3.2. Durchführung der Messung . . . . . . . . . . . . . . . . . 44
3.4. Die Leitfähigkeitsmessung . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 46
3.4.1. Grundlagen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 46
3.4.2. Apparativer Aufbau . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 50
3.4.2.1. Die Thermostatenanlage . . . . . . . . . . . . . 50
3.4.2.2. Die Leitfähigkeitsmessbrücke . . . . . . . . . . 51
3.4.2.3. Die Leitfähigkeitszelle . . . . . . . . . . . . . . 52
7
Inhaltsverzeichnis
3.4.3. Durchführung der Messung . . . . . . . . . . . . . . . . . 53
3.4.3.1. Bestimmung der Wechselspannungsfrequenz . . 54
3.4.3.2. Bestimmung der Zellkonstante . . . . . . . . . . 54
3.5. Die Quarzmikrowaage - QCM . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 56
3.5.1. Theoretische Grundlagen . . . . . . . . . . . . . . . . . . 56
3.5.1.1. Der Piezoeffekt . . . . . . . . . . . . . . . . . . 56
3.5.1.2. Der inverse Piezoeffekt . . . . . . . . . . . . . . 57
3.5.1.3. Die elektrische und mechanische Modellierung
des Schwingverhaltens . . . . . . . . . . . . . . 57
3.5.1.4. Das Frequenzverhalten eines Schwingquarzes . . 61
3.5.2. Die elektrochemische Quarzmikrowaage - EQCM . . . . 73
3.5.2.1. Kopplung zur EQCM . . . . . . . . . . . . . . 73
3.5.2.2. Messparameter . . . . . . . . . . . . . . . . . . 74
3.5.2.3. Apparativer Aufbau . . . . . . . . . . . . . . . 76
4. Messungen und Ergebnisse 79
4.1. Materialien und Geräte . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 79
4.2. Leitfähigkeitsmessungen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 81
4.2.1. Lösungen reiner Salze . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 81
4.2.2. Einfluss von IL-Additiven auf die Leitfähigkeit . . . . . . 86
4.3. Löslichkeitsmessungen von Lithiumsalzen . . . . . . . . . . . . . 92
4.3.1. Temperierbare Messzelle . . . . . . . . . . . . . . . . . . 92
4.3.2. Messdurchführung . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 94
4.3.3. Ergebnisse der Löslichkeitsmessungen . . . . . . . . . . . 95
4.4. CV-Messungen an Aluminium . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 98
4.4.1. Grundlegendes . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 98
4.4.2. Die elektrochemische Stabilität von Aluminium . . . . . 99
4.4.3. Der Einfluss von ILs auf die elektrochemische Stabilität
von Aluminium . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 101
4.5. EQCM-Messungen an Elektrodenmaterialien . . . . . . . . . . . 103
4.5.1. 1. Schritt: Korrosionsmessungen an kommerziell erhältli-
chen Al-Quarzen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 104
4.5.1.1. Impedanzmessungen an einfachen Schwingquarzen104
4.5.1.2. Ergebnisse der EQCM-Messungen an Al-Quarzen 107
4.5.2. 2. Schritt: Korrosionsmessungen an Folien-Quarzen . . . 112
4.5.2.1. Präparation der Quarze . . . . . . . . . . . . . 112
4.5.2.2. Impedanzmessungen an Folien-Quarzen . . . . 114
8
Inhaltsverzeichnis
4.5.2.3. Ergebnisse der EQCM-Messungen an Al-Folien-
Quarzen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 116
4.5.3. 3. Schritt: Messungen an Aktivmaterialien . . . . . . . . 127
4.5.3.1. Schwierigkeiten . . . . . . . . . . . . . . . . . . 127
4.5.3.2. Dezentrale Immobilisierung . . . . . . . . . . . 129
4.5.3.3. Ergebnisse der EQCM-Messungen an Aktivma-
terialien . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 130
5. Zusammenfassung oder Was ist neu in dieser Arbeit? 137
5.1. Zielsetzung der Arbeit . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 137
5.2. Überblick über die Arbeit . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 139
5.3. Ausblick . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 142
6. Veröffentlichungen, Poster und Vorträge 143
6.1. Veröffentlichungen . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 143
6.2. Poster . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . 144






BEV Batterie-Elektrofahrzeug, engl. Battery-Electric-Vehic-
le
BVD Butterworth-van-Dyke
CE Gegenelektrode, engl. Counter Electrode
CV Cyclovoltammetrie, engl. Cyclic Voltammetry
EIS Elektrochemische Impedanzspektroskopie, engl. Elec-
trochemical Impedance Spectroscopy
EQCM Elektrochemische Quarzmikrowaage, engl. Electroche-
mical Quartz Crystal Microbalance
HEV Hybrid-Elektrofahrzeug, engl. Hybrid-Electric-Vehicle
HV Hochvakuum
ICP-OES Optische Emissionsspektrometrie mit induktiv gekop-
peltem Hochfrequenzplasma, engl. Inductively Coupled
Plasma Optical Emission Spectrometry
IL Ionische Flüssigkeit, engl. Ionic Liquid
IUPAC International Union of Pure and Applied Chemistry
LIB Lithium-Ionen-Batterie
mpe Durchschnittliche Massenänderung pro Elektron, engl.
Equivalent weight change per mole of electrons
OCP Open Curcuit Potential
PEEK Polyetheretherketon
PHEV Plug-in-Hybrid-Elektrofahrzeug, engl. Plug-in-Hybrid-
Electric-Vehicle
QCM Quarzmikrowaage, engl. Quartz Crystal Microbalance
RE Referenzelektrode, engl. Reference Electrode
RTIL Raumtemperatur-IL, engl. Room Temperature Ionic Li-
quid
SEI Solid Electrolyte Interface




WE Arbeitselektrode, engl. Working Electrode
γ-BL γ-Butyrolacton
bmpl bob 1-Butyl-1-methylpyrrolidinium bis(oxalato)borat
bmpl fap 1-Butyl-1-methylpyrrolidinium tris(pentafluorethyl)tri-
fluorphosphat
bmpl ntf 1-Butyl-1-methylpyrrolidinium bis(trifluormethylsulpho-
nyl)imid



















P(h3)t bob Trihexyl(tetradecyl)phosphonium bis(oxalato)borat
P(h3)t fap Trihexyl(tetradecyl)phosphonium tris(pentafluorethyl)
trifluorphosphat





Λ molare Leitfähigkeit, Äquivalentleitfähigkeit





κmax maximale spezifische Leitfähigkeit
λ0 Wellenlänge der Transversalwelle
µ molale Konzentration bei der maximalen spezifischen
Leitfähigkeit κmax













































Z ′ reale Impedanz
Z ′′ imaginäre Impedanz
Zdyn Impedanz des dynamischen Zweigs des BVD-Schalt-
bildes
Zstat Impedanz des statischen Zweigs des BVD-Schaltbildes
a Beschleunigung
c molare Konzentration
dQ Dicke des Schwingquarzes
f Frequenz
f0 Grundresonanzfrequenz des Schwingquarzes
fp Parallelresonanzfrequenz des Schwingquarzes










u elastische Verschiebung des Quarzes aufgrund der Scher-
spannung
v Fließgeschwindigkeit eines flüssigen Mediums
v Potentialvorschubgeschwindigkeit





1. Einleitung und Motivation
Nichts ist unmöglich, solange man es sich vorstellen kann.
(Prof. Hubert J. Farnsworth (∗2841),
Futurama, US-amerikanische Zeichentrickserie, 2/24)
Lithium-Ionen-Batterien (LIBn) sind im alltäglichen Gebrauch kaum mehr weg-
zudenken. In den verschiedensten Geräten werden sie als Energiespeicher ver-
wendet und der Markt für Lithium-Ionen-Batterien wächst ständig weiter [2].
Herkömmliche Nickelmetallhydrid- (NiMH) oder NiCd-Batterien, die unter an-
derem in portablen Musikplayern Anwendung fanden, sind nun aufgrund ihrer
schlechten Umweltverträglichkeit bzw. ihrer geringeren Energiedichte weitest-
gehend durch LIBn ersetzt. In Mobilfunktelefonen und Notebooks haben sie
die wässrigen Systeme bereits vollkommen verdrängt. Das Anwendungsspek-
trum von LIBn reicht jedoch über das Feld von Kleinanwendungen hinaus. In
der Automobilindustrie rückt ihr Einsatz immer weiter in den Vordergrund. Der
Übergang von Kleinanwendungen zu großen und leistungsstarken Batterien, wie
z.B. für die Elektrotraktion, ist jedoch nicht so trivial. Es müssen viele Aspekte
beachtet werden. Um eine konkurrenzfähige Alternative zu Verbrennungsmoto-
ren zu schaffen, müssen Energie- und Leistungsdichte sowie die Sicherheit der
Batterien stetig verbessert werden.
Dabei sind Elektromotoren in Automobilen bereits im 19. Jahrhundert zum
Einsatz gekommen. Der US-Amerikaner Thomas Davenport konstruierte 1835
einen Motor für das erste elektrisch angetriebene Fahrzeug der Welt und reich-
te 1837 schließlich auch das erste Patent für einen Elektromotor ein [3]. Die
Modelllok kam jedoch nur auf einem Schienenkreis von gut einem Meter Durch-
messer zum Einsatz und konnte sich nicht gegen den Dampfantrieb durchsetzen.
1851 konstruierte der US-Amerikaner Charles Grafton Page die erste richtige
Elektrolok, die eine Spitzengeschwindigkeit von 24 km h−1 erreichte [4]. Den
Grundstein aber für die Entwicklung von Elektrofahrzeugen legte der Franzose
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Gaston Planté, als er 1860 mit dem Bleiakkumulator die erste wiederaufladba-
re Batterie erfand [5, 6]. 1881 folgte das erste Elektroauto der Welt mit einer
wiederaufladbaren Batterie, das der Franzose Gustave Trouvé auf der Pariser
Elektrizitätsausstellung vorstellte [7]. Das dreirädrige Gefährt erreichte damals
eine Spitzengeschwindigkeit von 12 km h−1. 1900 stellte Ferdinand Porsche sein
2,5 PS Modell vor, das bereits über einen Radnabenmotor verfügte [8]. Dadurch
waren keine mechanischen Elemente und energieintensiven Getriebe zur Kraft-
übertragung mehr erforderlich. Eine weitere Neuerung an diesem Modell war die
Kombination von Elektromotor und Verbrennungsmotor, mit der man größere
Reichweiten erzielen konnte als mit einfachen Elektromotoren. Dieses Konzept
wird auch heute wieder aufgegriffen, in sog. Hybrid-Elektrofahrzeugen.
Die Zeit um den Jahrhundertwechsel war dann auch die Blütezeit der Elektro-
autos. Obwohl bereits Automobile mit Verbrennungsmotoren auf dem Markt
waren, wurde er dennoch von Elektroautos angeführt. Dieser Vorsprung schmolz
jedoch Anfang des 20. Jahrhunderts und der Verbrennungsmotor konnte durch
stetige Weiterentwicklungen und aufgrund des billigen Ölpreises die Spitzenpo-
sition übernehmen und den Elektromotor verdrängen. Der Elektroantrieb ver-
kam zu einem Nischenprodukt und die Produktion kam fast zum Erliegen. Erst
nach der Ölkrise in den 70er Jahren und dem Golfkrieg Anfang der 90er Jahre
stieg wieder das Interesse an Elektroautos. Zudem wurden große Fortschritte in
der Batterietechnologie erzielt, als die ersten wiederaufladbaren LIBn auf den
Markt kamen [9, 10]. Seither nimmt die Forschung weiter zu und es wird viel
Geld investiert [11]. Elektroautos gelten als die zukunftsträchtigste Technologie
im Automobilbereich. Als bevorzugteste und vielversprechendste Energiespei-
cher gelten dabei Lithium-Ionen-Batterien.
Als erstes Konzept wurde das bereits von Ferdinand Porsche angewendete Prin-
zip [8] aus einer Kombination von Elektroantrieb und Verbrennungsmotor um-
gesetzt, man spricht von sog. Hybrid-Elektrofahrzeugen (engl. Hybrid-Electric-
Vehicles, HEVs) [12]. Bei Kurzstrecken oder im Stadtverkehr kann das Auto
mit dem Elektroantrieb allein fahren. Wird mehr Leistung benötigt, schaltet
sich zum Elektroantrieb der Verbrennungsmotor dazu. Beim Beschleunigungs-
vorgang kommen somit beide Antriebe zum Einsatz, während die bei Bremsvor-
gängen gewonnene Energie dem elektrochemischen Energiespeicher zugeführt
und dieser so aufgeladen wird. Kraftstoffreduktion und ein reduzierter Ener-
gieverbrauch durch Rückgewinnung während des Bremsvorgangs sind die we-
sentlichen Vorteile dieser Technik. Nachteile sind die technische Komplexizität
solcher Systeme und die damit verbundene Gewichtszunahme des Fahrzeugs.
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Eine Erweiterung zu dieser Technik stellen die Plug-in-Hybrid-Elektrofahrzeuge
(engl. Plug-in-Hybrid-Electric-Vehicles, PHEVs) dar, bei denen der Elektro-
antrieb extern am Stromnetz geladen werden kann. Damit können auch längere
Strecken rein elektrisch zurückgelegt werden. Auch wenn die elektrische Reich-
weite der Batterien nicht sehr groß ist, so können doch deutliche Einsparungen
beim Spritverbrauch erzielt werden [13]. Mit einem durchschnittlichen Energie-
inhalt von 15 kWh ist so eine Reichweite von 100 km rein elektrisch möglich
[14].
Batterie-Elektrofahrzeuge (engl. Battery-Electric-Vehicles, BEVs) stellen in
dieser Kette das Endglied dar [12, 15]. Diese Fahrzeuge werden ohne zusätzli-
chen Verbrennungsmotor und nur durch einen reinen Elektroantrieb betrieben.
Die Vorteile bei diesem System liegen auf der Hand. Da keine Treibstoffver-
brennung stattfindet, sinkt die Abgasproduktion auf Null  rechnet man nicht
den Aufwand für die Stromgewinnung dazu. Ziel ist es daher, den Strom aus
regenerativen Systemen wie Windkraft oder Solarenergie zu gewinnen. Auch
bei BEVs kann die Batterie wieder extern geladen werden und durch effek-
tive Energierückgewinnung können die Energiekosten weiter deutlich gesenkt
werden. Zudem ist die Lärmbelästigung durch BEVs im Vergleich zu Verbren-
nungsmotoren deutlich geringer. Die Entwicklung von marktfähigen Batterien
steckt aber noch in den Kinderschuhen. Die maximalen Reichweiten sind noch
sehr gering, sie liegen bei ca. 100 km, neueste Modelle erreichen bis zu 150 km
mit einem rein elektrisch betriebenen Antrieb [16, 17]. Lange Ladezeiten von
mehreren Stunden und eine hohe Temperaturempfindlichkeit sind immer noch
große Probleme. Bisher auf dem Markt befindliche Systeme sind daher noch
sehr teuer und die Branche ist auf hohe Subventionen angewiesen.
Derzeit gibt es jedoch viel Engagement, die Leistungs- und Wettbewerbsfähig-
keit dieser Batterien zu erhöhen, sei es durch Verbesserungen am Elektrolyten
oder auch an den Elektrodenmaterialien. Derzeit sind LIBn noch zu teuer und
zu leistungsschwach, um sich auf dem Markt gegenüber konventionellen An-
trieben wie dem Verbrennungsmotor vollständig durchzusetzen, auch wenn die
Rohölpreise in Zukunft weiter steigen werden [18]. Wirtschaft und Politik müs-
sen zusammenarbeiten, um eine ausreichende Infrastruktur aufzubauen, sei es
ein flächendeckendes Netz für Ladestationen, eine ausreichende Energieversor-
gung oder die Förderung von Forschung und Entwicklung auf diesem Gebiet
in Deutschland. Damit sich Lithium-Ionen-Batterien auch als Energiespeicher





2.1. Prinzip und Aufbau
Das Prinzip der Lithium-Ionen-Batterie (LIB) beruht in der reversiblen Inser-
tion und Extraktion von Lithiumionen in Aktivmaterialien durch elektrochemi-
sche Redoxreaktionen.
Abbildung 2.1 zeigt den schematischen Aufbau einer Lithium-Ionen-Batterie.
Diese besteht aus der Anode und der Kathode, an denen die elektrochemischen
Prozesse während des Ladens und Entladens stattfinden. Beide Elektroden sind
durch Stromableiter elektrisch über einen Verbraucher miteinander verbunden.
Der Elektrolyt dient dabei als Ionenleiter für die Lithiumionen und schließt
den Stromkreis. Der Separator verhindert einen direkten Kontakt zwischen den
Elektroden und somit einen Kurzschluss.
Abbildung 2.1.: Schema einer Lithium-Ionen-Batterie während des Entladevor-
gangs. Beim Laden findet der umgekehrte Prozess statt.
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2. Die Lithium-Ionen-Batterie
Beim Ladevorgang findet an der Anode1 die Reduktion statt, Lithiumionen
werden in das Material interkaliert. An der Kathode findet währenddessen durch
Oxidation des Aktivmaterials die Extraktion von Lithiumionen statt.
Anodenreaktion: xLi+ + xe− + C6 
 LixC6
Kathodenreaktion: Lix+yMO2 
 xLi+ + xe− + LiyMO2
Die durch das Laden im System gespeicherte Energie kann anschließend wieder
genutzt werden, indem die Batterie an einen externen Verbraucher angeschlos-
sen wird. Während des Entladevorgangs finden die elektrochemischen Prozesse
an den Elektroden in umgekehrter Richtung statt.
In diesem Kapitel soll nun etwas näher auf die einzelnen Komponenten der
Lithium-Ionen-Batterie eingegangen werden.
1Die Bezeichnungen für die beiden Elektroden beziehen sich auf den Entladevorgang, bei
dem an der Kathode die Reduktion und an der Anode die Oxidation stattfindet. Die




Als Elektrolyt bezeichnet man die Lösung eines Leitsalzes in Lösemitteln oder
Ionischen Flüssigkeiten. Er dient dazu, den Ionentransport zwischen den bei-
den Elektroden zu gewährleisten und den elektrischen Stromkreis so zu ver-
vollständigen. In LIBn gibt es unterschiedliche Arten von Elektrolyten. Neben
Feststoff- und Polymerelektrolyten, bei denen das Salz in Makromolekülen ge-
löst bzw. der Elektrolyt in einer Polymermatrix eingebettet ist, gibt es noch
Flüssig-Elektrolyte. Das Lithiumsalz wird dabei in einem flüssigen Lösemittel
vollständig gelöst. Flüssig-Elektrolyte können wiederum in zwei Gruppen unter-
teilt werden, in wässrige und nicht-wässrige Elektrolyte1. Ein guter Elektrolyt
muss folgende Eigenschaften erfüllen:
 Löslichkeit
Grundvoraussetzung für Salze flüssiger Elektrolyte ist eine gute Löslich-
keit. Dazu muss die Gitterenergie zwischen dem Anion und dem Kati-
on gering sein. Daher können auch nur polare Lösemittel mit Carbonyl-,
Nitril- oder Sulphonylgruppen verwendet werden. Das Lösemittel muss
eine hohe Permittivität ε besitzen.
 Elektrochemische Stabilität
Der Elektrolyt muss im Arbeitsbereich der beiden Elektroden, der zwi-
schen 0 V und ca. 4,5 V vs. Li/Li+ liegt, elektrochemisch stabil sein. In-
nerhalb dieses Potentialbereichs darf sich der Elektrolyt nicht irreversibel
zersetzen. Das sog. Spannungsfenster wird begrenzt vom Oxidationspo-
tential EOx und dem Reduktionspotential ERed. Sowohl die Energie E als
auch die Leistung P sind davon direkt proportional abhängig.
E = UIt = UQ (2.1)
P = UI (2.2)
 Ionenmobilität
Für eine hohe Ionenbeweglichkeit muss die Ionenassoziation zwischen dem
Lithium-Kation und dem dazugehörigen Anion gering sein. Dies kann
durch eine hohe Ladungsverteilung am Anion erreicht werden, z.B. durch
elektronenziehende Reste, die die negative Ladung verschmieren. Durch
1Da in dieser Arbeit ausschließlich mit nicht-wässrigen Flüssig-Elektrolyten gearbeitet wird,
wird auf die anderen Elektrolyttypen nicht näher eingegangen.
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Vergrößern der Anionen und einer stärkeren Abschirmung der negativen
Ladung kann die Assoziation zum Lithiumion weiter gesenkt werden. Die
freien Ionen müssen aber auch eine hohe Beweglichkeit in dem Lösemittel
besitzen (hohe spezifische Leitfähigkeit κ), um einen schnellen Ladungs-
transfer zu gewährleisten. Die Lösemittel dürfen daher keine hohe Visko-
sität η besitzen.
 Inertheit
Der Elektrolyt darf nicht mit den einzelnen Batterieelementen, z.B. mit
den Stromableitern der Elektroden oder dem Separator, reagieren. Neben-
reaktionen und daraus resultierende Verunreinigungen können zu weiteren
irreversiblen Reaktionen an den beiden Elektroden führen, die die Leis-
tungsfähigkeit deutlich verringern.
 Thermische Stabilität
Salz und Lösemittel dürfen sich nicht bei höheren Temperaturen zersetzen
und bei zu niedrigen Temperaturen erstarren. Beim Einsatz in Automo-
bilen werden die LIBn extremen Temperaturänderungen ausgesetzt. Im
Sommer heizt sich das Auto stark auf und im Winter muss es Minusgra-
den standhalten. Thermische Zersetzungsprodukte können zu erheblichen
Leistungsverlusten und Schäden an der Zelle führen, nicht-wässrige Lö-
semittel können sich entzünden. Bei niedrigen Temperaturen muss eine
ausreichende Ionenmobilität gewährleistet werden.
 Wirtschaftlichkeit
Die Herstellungskosten von Salzen und Lösemitteln dürfen nicht zu hoch
sein, da sonst die Wettbewerbsfähigkeit auf dem Markt sinkt.
 Toxizität
Der Elektrolyt darf im Falle eines Austritts aus der Zelle nicht für Mensch
und Umwelt gefährlich sein.
2.2.1. Das Lithiumsalz
Die obige Auflistung zeigt die Minimalanforderungen von Elektrolyten für LIBn.
Jedoch werden von einem Salz nicht alle Anforderungen gleichzeitig erfüllt. Wer-
den z.B. die Anionen vergrößert, um die Ionenassoziation zu verringern, nimmt
die Leitfähigkeit aufgrund der stärkeren Behinderung der Anionen ab. Zudem
wird die Löslichkeit solcher Salze oft deutlich verringert. Die Herstellung und
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die Kosten komplexer Salze sind aufwendig und teuer. Aus den unterschiedli-
chen Lithiumsalzen muss daher für jede Anwendung das passende Salz gefunden
werden. Nicht alle eignen sich für den Einsatz in Lithium-Ionen-Batterien, vor
allem nicht für Hochleistungsbatterien im Automobilsektor. Es muss daher ein
Kompromiss gefunden werden. Tabelle 2.1 fasst die Eigenschaften einiger Lithi-
umsalze zusammen.
Die einfachste Lösung wäre, simple Lithiumsalze wie Lithiumhalogenide (z.B.
LiF, LiCl) oder gar Lithiumoxid (LiO2) zu verwenden, die in großem Maßstab
und kostengünstig erhältlich sind. Der Einsatz scheitert jedoch an ihrer geringen
Löslichkeit in nicht-wässrigen Lösemitteln. LiF zum Beispiel besitzt in THF nur
eine maximale Löslichkeit von 0,09 mmol L−1 [19].
Andere Salze, wie z.B. Lithiumaluminiumhalogenide (LiAlX4, X = F, Cl, ...),
sind aufgrund ihrer starken Lewis-Säure AlX3 nicht für den praktischen Einsatz
geeignet, da sie sowohl mit den nicht-wässrigen Lösemitteln als auch mit den
Batteriekomponenten reagieren. Weitere Salze, die auf starker Lewis-Acidität
basieren, sind Lithiumtrifluormethansulphonat (LiTfa) [20] und Lithiumbis(tri-
fluormethylsulphonyl)imid (LiTFSI) [21]. Beide besitzen eine große thermische
und elektrochemische Stabilität, sind nicht toxisch und auch unempfindlich ge-
genüber Hydrolyse. Jedoch ist ihr praktischer Einsatz in LIBn nicht möglich,
da deren Anionen sehr reaktiv sind und zu erheblichen Korrosionsreaktionen an
Stromableitermaterialien wie z.B. Aluminium [22] führen.
Daher verringerte man die Lewis-Acidität und entwickelte Lithiumsalze mit
koordinierten Anionen. Die Salze überzeugten mit sehr guten Löslichkeiten
und elektrochemischen Stabilitäten, wie z.B. Lithiumperchlorat (LiClO4), Lithi-
umtetrafluorborat (LiBF4), Lithiumhexafluorarsenat (LiAsF6) oder Lithiumhe-
xafluorphosphat (LiPF6). Die hohe Reaktivität des Perchlorats (ClO
−
4 ) [23, 24]
bzw. die sehr geringe Leitfähigkeit von LiBF4 [25] ermöglichen aber nur be-
schränkte Einsatzmöglichkeiten in Batterieanwendungen. LiAsF6 scheidet we-
gen seiner Toxizität für den kommerziellen Gebrauch aus [26], da durch die
Reduktion des kaum bedenklichen As(V) zu As(III) und As(0) sehr giftige Pro-
dukte entstehen. Selbst LiPF6 ist mit seiner geringen thermischen Stabilität1 in
Lösung [30, 31] und seiner hohen Hydrolyseempfindlichkeit [32, 33] kein optima-
ler Kandidat. Es kann aber in seiner Gesamtheit, mit hoher Leitfähigkeit, guten
Passivierungseigenschaften und hoher elektrochemischer Stabilität, überzeugen
und ist derzeit das gebräuchlichste Salz in der Industrie [34, 35].




Tabelle 2.1.: Physikalische und elektrochemische Eigenschaften von Lithiumsal-
zen und ihren Lösungen.
Name Anion M EOx ϑZers κ Korr.1
g mol−1 V ◦C mS cm−1
LiAlCl4 175,73 4,02a - 1,74a Ja
LiClO4 106,39 5,12b ≈2403a 5,64b Nein
LiAsF6 195,85 4,32c 1503b 5,74b Nein
LiPF6 151,91 5,52d 803c - 1903d 5,84b Nein
LiBF4 93,75 5,62d >3203a 3,44b Nein
LiDFOB 143,77 5,02e ≈3003e 4,34c Nein
LiBOB 193,79 4,52f >3003c 3,44d Nein
LiTfa 156,01 4,82g ≈2403a 1,74b Ja
LiTFSI 287,08 5,22g ≈2403a 5,14b Ja
1 Korrosion von Aluminium.
2 an GC vs. Li/Li+: a) in SO2 [36]; an Pt vs. Li/Li+: b) in PC [37], c) in 2-Me-THF [38],
d) in EC/γ-BL (1/1) [39], e) in EC/DEC (3/7) [40], f) in PC [41], g) in PC [42].
3 a) in PC [27], b) in EC/2-Me-THF (1/1) [43], c) in EC/EMC/DEC (1/1/1) [31], d) in PC
[44], e) als IL [45].
4 bei 25 ◦C: a) 0,1 M in PC [46], b) 1 M in PC [47] c) 0,8 M in PC/EC/EMC (1/1/3) [48],




Als Lösemittel für LIBn können nur nicht-wässrige Lösemittel verwendet wer-
den. Im Vergleich zu Wasser besitzen diese eine deutlich größere elektrochemi-
sche Stabilität. Da die meisten Lithiumsalze außerdem in Wasser hydrolysieren,
macht sie ihr Einsatz unverzichtbar. Nicht-wässrige Lösemittel lassen sich in
zwei Gruppen unterteilen, in Ester und Ether, die man wieder in zyklische und
nicht-zyklische Lösemittel unterteilen kann. Tabelle 2.2 fasst die wichtigsten
Parameter der gebräuchlichsten Lösemittel zusammen.
Eine wichtige Eigenschaft für Lösemittel ist vor allem die Fähigkeit, das Salz
ausreichend zu lösen. Voraussetzung dafür ist eine hohe Permittivität ε, die
vor allem zyklische Ester aufweisen, wie z.B. Ethylencarbonat (EC), Propy-
lencarbonat (PC) oder γ-Butyrolacton (γ-BL). Ein Nachteil dieser Lösemittel
ist jedoch ihre höhere Viskosität η, EC besitzt zudem einen hohen Schmelz-
punkt von 36,4 ◦C. Sowohl der Temperaturbereich als auch die Mobilität der
Ionen sind damit eingeschränkt, was wiederum Auswirkungen auf die Leistung
der Zelle hat. Um dieses Problem zu lösen, werden Lösemittelgemische verwen-
det. Durch Zugabe von nicht-zyklischen Estern (z.B. DMC, DEC, EMC) bzw.
Ethern (DMM, DME), die allesamt sehr niedrige Schmelzpunkte und Viskositä-
ten aufweisen, kann die Gesamtviskosität deutlich reduziert und der praktische
Temperaturbereich vergrößert werden. Für eine Verringerung der Gesamtper-
mittivität und Viskosität wird aber ein größeres Gefahrenpotential aufgrund
des sinkenden Flammpunkts in Kauf genommen.
Um die Gesamteigenschaften eines Elektrolyten weiter zu verbessern, werden
dem Elektrolyten Additive, z.B. Ionische Flüssigkeiten, zugegeben. In Abschnitt
2.2.3 wird darauf noch näher eingegangen werden.
Ein weiterer sehr wichtiger Punkt in Bezug auf Lösemittel ist ihre Eigenschaft,
Filme auf den Elektrodenoberflächen zu bilden [5052]. Da unter anderem für
die Anode Schichtverbindungen benutzt werden, können neben Lithiumionen
auch solvatisierte Lithiumionen interkalieren. Durch diese Co-Interkalation wer-
den die einzelnen Schichten der Anode aufgeweitet und platzen ab. Diesen Ef-
fekt bezeichnet man als Exfoliation. Ein drastischer Verlust an Kapazität und
Langlebigkeit ist die Folge. Als geeignetes Schichtbildungs-Solvent für die hoch-
porösen Elektroden haben sich vor allem EC und γ-BL hervorgetan [53]. Beim
ersten Ladevorgang zersetzen sich diese bei Potentialen um 0,9 V vs. Li/Li+
[54]. Die Zersetzungsprodukte, vor allem Ethylendicarbonate, lagern sich auf
der Anodenoberfläche ab und bilden eine lithiumionen-leitende Schicht, die sog.
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Tabelle 2.2.: Physikalische Eigenschaften einer Auswahl nicht-wässriger
Lösemittel.
Name Struktur ε η ρ ϑSmp ϑSdp ϑFlp
cP g cm−3 ◦C ◦C ◦C
EC 89,78 1,9 1,321 36,4 248 160
PC 64,92 2,53 1,2 -48,8 242 132
γ-BL 39,0 1,73 1,199 -43,5 204 81
DMC 3,11 0,59 1,063 4,6 91 18
DEC 2,81 0,75 0,969 -74,3 126 31
EMC 2,96 0,65 1,006 -53 110 0
DMM 2,7 0,33 0,86 -105 41 -17
DME 7,2 0,46 0,86 -58 84 0
THF 7,4 0,46 0,88 -109 66 -17
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Solid Electrolyte Interface (SEI). Diese verhindert, dass solvatisierte Lithi-
umionen in die Schichten des Anodenmaterials wandern können und diese auf-
weiten. EC ist daher zurzeit ein unersetzlicher Bestandteil in Elektrolyten für
Lithium-Ionen-Batterien.
Ein schlechtes Schichtbildungs-Solvent ist hingegen PC. Durch die zusätzliche
Methylgruppe reagiert es aufgrund sterischer Effekte weniger stark als EC und
zersetzt sich später, bei ca. 0,5 V vs. Li/Li+. Durch die spätere Reduktion kön-
nen mehr solvatisierte Lithiumionen in die Graphen-Schichten wandern. Zudem
reagiert das co-interkalierte Solvent mit dem Aktivmaterial, es bildet sich Pro-
pylengas, das weiter die Struktur belastet. Es kommt zur Exfoliation und der
Zerstörung der Elektrode.
2.2.3. Additive
Wie in den beiden Abschnitten 2.2.1 und 2.2.2 beschrieben, gibt es keine idealen
Salze und Lösemittel. Jedes von ihnen zeigt gewisse Vor- und Nachteile. Um die
Gesamteigenschaft des Elektrolyten zu verbessern, werden daher oft Mischun-
gen von Lösemitteln und Lithiumsalzen verwendet.
Die Zusammensetzung eines Elektrolyten ist jedoch noch weitaus komplexer. Di-
verse Additive mit spezifischen Eigenschaften werden zugegeben, um die Lang-
lebigkeit und Stabilität des Elektrolyten zu verbessern und Sicherheitsmecha-
nismen zu aktivieren.
Zum einen können geringe Zusätze von Alkylsulfiten wie z.B. Ethylen- oder Pro-
pylensulfit bereits dazu führen, dass Co-Interkalation von Lösemittelmolekülen
bei PC-haltigen Elektrolyten unterdrückt wird [55, 56]. Die Zyklenstabilität
einer Batterie kann somit deutlich verbessert werden.
Meist werden dem Elektrolyten aromatische Verbindungen zugesetzt, z.B. Bi-
phenyl oder Furan [57, 58]. Diese Substanzen polymerisieren bei höheren Tem-
peraturen und können somit den Ladungstransport zwischen den Elektroden
unterbrechen. Dadurch werden alle elektrochemischen Prozesse unterbrochen
und die Batterie wird abgeschaltet. Dieser Schutzmechanismus bewahrt die Bat-
terie vor zu hohen Temperaturen und einer Überhitzung, die zum Brand oder
gar einer Explosion führen kann. Durch Zusätze von Additiven können auch die
physikalischen Eigenschaften des Elektrolyten verändert werden, wie z.B. mit
Dimethylmethylphosphonat (DMMP), das den Flammpunkt deutlich erniedrigt
und so die Gefahr der Entzündung des Elektrolyten verringert [59].
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Eine weitere interessante Möglichkeit sind Ionische Flüssigkeiten (engl. Ionic
Liquids, ILs), die dem Elektrolyten zugegeben werden können. Aufgrund ihrer
räumlich anspruchsvollen Ionen wird die Assoziation und auch der Schmelz-
punkt deutlich gesenkt. Man spricht dabei von einfachen ILs, wenn der Schmelz-
punkt der Salze unter 100 ◦C liegt. Sind die Salze bereits bei Raumtempera-
tur flüssig, so spricht man von Raumtemperatur-ILs (engl. Room Tempera-
ture ILs, RTILs). Ein weiterer großer Vorteil der ILs sind ihre sehr niedrigen
Dampfdrücke und ihr hoher Flammpunkt von mehr als 250 ◦C, weshalb sie
oft als möglicher Lösemittelersatz für nicht-wässrige und leicht entflammbare
Lösemittel gelten [60, 61]. Mit ILs verspricht man sich zudem geringere Ka-
pazitätsverluste aufgrund von Schichtbildungen auf den Elektrodenoberflächen.
Lewandowski et al. haben eine Reihe von Untersuchungen zusammengefasst,
siehe dafür Referenz [62] und die darin zitierte Literatur.
Man sieht, der Elektrolyt ist eine komplexe Mischung aus mehreren unterschied-
lichen Stoffen. Es ist daher sehr schwierig, elektrochemische Prozesse vorher-
zusagen, da alle Komponenten miteinander wechselwirken. Sie tragen aber alle
dazu bei, einer ausreichenden Leistungsfähigkeit sowie hohen Sicherheitsansprü-
chen gerecht zu werden. In der Industrie ist daher die genaue Zusammensetzung




An der Anode der LIB findet beim Ladevorgang die Reduktion des Aktivma-
terials statt und Lithiumionen werden in die Schichtverbindungen eingelagert.
Beim Entladevorgang werden die Lithiumionen dann wieder aus dem Aktivma-
terial extrahiert. Die entsprechende Reaktionsgleichung dafür lautet:
Li+ + xe− + C6 
 LixC6
Das Aktivmaterial wird wiederum auf einen Stromableiter aufgebracht. Im Fall
der Anode wird dafür Kupfer verwendet, da es bei niedrigen Potentialen keine
Legierungen mit Lithium bildet und elektrochemisch stabil ist [63]. Abbildung
2.2 zeigt schematisch den industriellen Weg der Elektrodenherstellung.
Abbildung 2.2.: Schematische Darstellung der einzelnen Schritte zur Elektro-
denherstellung. Details, siehe Text.
Im ersten Schritt wird das Aktivmaterial mit einem Binder, meistens Polyviny-
lidenfluorid (PVdF), gemischt. Um die Leitfähigkeit des Materials zu verbessern
werden zudem noch Ruße zugegeben. Im nächsten Schritt wird eine Dispersion
hergestellt, als Dispersionsmittel dient dabei meistens N-Methyl-2-pyrrolidon
(NMP). Der sog. Slurry wird anschließend auf das Trägermaterial (Kupfer bei
31
2. Die Lithium-Ionen-Batterie
der Anode, Aluminium bei der Kathode) aufgebracht und getrocknet. Durch
Walzen wird die Oberfläche verdichtet und geglättet, man spricht dabei vom
Kalander-Prozess. Die Folien mit dem Aktivmaterial können nun zu passenden
Größen geschnitten und als Elektroden verwendet werden.
Mit der Wahl der Aktivmaterialien für die Elektroden wird die maximale Nenn-
spannung einer Zelle festgelegt. Als Anodenmaterial würde Lithium aufgrund
seines negativsten Standardpotentials mit -3,05 V vs. SHE am besten geeignet
sein. Hohe Zellspannungen und eine theoretische Kapazität von 3860 mAh g−1
sprechen für dessen Anwendung. In Primär-Lithium-Batterien kommt das Me-
tall auch als Anodenmaterial zum Einsatz. Jedoch weist Lithium auch viele
Nachteile auf, wobei zuerst die hohe Reaktivität mit Wasser zu nennen ist. Dies
macht den Einsatz von wässrigen Elektrolyten somit unmöglich. Ein weiteres
Problem stellt die schlechte Zyklisierbarkeit aufgrund von Lithiumabscheidung
auf der Oberfläche der Anode dar. Durch Überladen der Zelle scheidet sich me-
tallisches Lithium dendritisch ab, die Kapazität verringert sich so deutlich. Zum
anderen können die Dendrite durch den Separator wachsen und die gegenüberlie-
gende Kathode erreichen. Durch den direkten Kontakt entsteht ein Kurzschluss
in der Zelle, der einen drastischen Temperaturanstieg hervorruft und die Zelle
zerstört. Da die nicht-wässrigen Lösemittel einen niedrigen Flammpunkt haben,
kann es daher zum Brand und dem Bersten der Zelle kommen.
Um diese Nachteile zu umgehen, wird bei Lithium-Ionen-Batterien anstatt Li-
thium eine Interkalationsverbindung verwendet. Durch das Einlagern von Lithi-
umionen in die Schichtverbindung soll ein dendritisches Abscheiden von Lithi-
ummetall vermieden werden. Niedrigere theoretische Kapazitäten nimmt man
dabei in Kauf. Aufgrund des niedrigen Potentials und geringen Herstellungs-
kosten sind Kohlenstoffverbindungen wie Graphit die bevorzugten Anodenma-
terialien [64].
Die theoretische Kapazität von Graphit ist mit 372 mAh g−1 zwar um ein Viel-
faches geringer als von Lithium, dennoch überwiegen die Vorteile; bessere Zyk-
lisierbarkeit und Langlebigkeit der Zelle sowie ein geringeres Sicherheitsrisiko,
da dendritische Abscheidungen verringert werden [65]. Es ist das am häufigsten
eingesetzte Anodenmaterial für Lithium-Ionen-Batterien.
Ähnlich zu den Kathoden können auch für Anoden diverse Spinellstrukturen
(LixMyOz, M = Mn, Ti, ...) [66, 67] verwendet werden. Die Lithium-Metalloxide
zeigen sehr gute Zyklenstabilitäten und besitzen eine hohe thermische Stabilität
im Vergleich zu Graphit-Elektroden [68]. Nachteile dieser Verbindungen sind die
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geringe Kapazität von ca. 150 mAh g−1 sowie niedrigere Energiedichten [69].
Ein weiterer Ansatz bei der Herstellung von Anodenmaterialien sind Lithium-
Metall-Legierungen (LixMy, M = Sn, Sb, ...) bzw. Metall-Graphit-Komposite
[70, 71]. Da eine Vielzahl unterschiedlicher Metalle verwendbar ist, steht theore-
tisch eine große Bandbreite an neuen Anodenmaterialien zur Verfügung. Diese
Materialien weisen höhere spezifische Kapazitäten als Graphit auf und verlieren
auch nach mehreren hundert Zyklen kaum an Leistung. Jedoch haben sie auch
einen großen Nachteil, da es durch die Einlagerung von Lithiumionen zu einer
deutlichen Volumenexpansion kommt [72]. Diese strukturellen Änderungen füh-
ren zum Aufbrechen der Komposite und zur Zerstörung der Anode. Als Folge
sinkt die Kapazität und so auch die Leistungsfähigkeit der Zelle. Mit interme-
tallischen Verbindungen, die eine bessere Volumenkontrolle ermöglichen und so




An der Kathode findet der entgegengesetzte Prozess zur Anode statt. Beim La-
devorgang werden Lithiumionen aus dem Elektrodenmaterial extrahiert. Wäh-
rend des Entladens wird durch Reduktion des Aktivmaterials Lithium wieder in
die Struktur eingelagert. Eine allgemeine Reaktionsgleichung für den Lade- bzw.
Entladeprozess an der Kathode kann folgendermaßen beschrieben werden:
Lix+yMO2 
 xLi+ + xe− + LiyMO2
Als Stromableiter für die Kathode wird Aluminium verwendet, da es günstig,
leicht und in hoher Reinheit verfügbar ist. Zudem bildet es bei niedrigen Poten-
tialen eine schützende Aluminiumoxidschicht, die die elektrochemische Stabili-
tät des Substrats erhöht. Bei höheren Potentialen bilden sich weitere Schutz-
schichten auf der Oberfläche, die unter anderem aus AlF3 bestehen [63]. Um
ausreichend hohe Energie- und Leistungsdichten sowie Langzeitstabilitäten er-
zielen zu können, müssen Kathodenmaterialien mehrere Voraussetzungen er-
füllen [74]. Damit der Übergang zwischen Ladungs- und Elektronentransport
erfolgen kann, muss ein Redoxpaar vorhanden sein. Die Reduktion bzw. Oxida-
tion des Redoxpaares muss schnell und reversibel sein, dazu muss das Material
ein guter Elektronenleiter sein. Das Aktivmaterial der Kathode muss zudem
den strukturellen Veränderungen standhalten können, die beim reversiblen Ein-
und Auslagern der Lithiumionen auftreten. Geringe Herstellungskosten sowie
eine gute Umweltverträglichkeit stellen Grundvoraussetzungen dar.
Als mögliche Kathodenmaterialien für wiederaufladbare LIBn wurden zu Be-
ginn vor allem Chalcogenide und deren höheren Homologe aufgrund ihrer ho-
hen theoretischen Kapazitäten untersucht. Die interessantesten Verbindungen
waren Titandisulfid (TiS2) und Vanadiumdisulfid (VS2) [75]. Doch obwohl sie
eine hohe Leitfähigkeit besitzen, konnten sie sich wegen ihres geringen Entlade-
potentials von ca. 2,1 V vs. Li/Li+ nicht durchsetzen.
Nach den Chalcogeniden folgten die ersten Schichtoxide wie V2O5 und MoO3,
die deutlich größere Potentiale von ca. 3,5 V vs. Li/Li+ besitzen. Diese Verbin-
dungen zeigen jedoch geringe Kapazitäten und Langzeitstabilitäten aufgrund
mehrerer Phasenumwandlungen bei der Lithiumeinlagerung [76]. Vielverspre-
chender waren hingegen Gele mit Vanadiumpentoxid, bei denen mehr Lithium
eingelagert werden kann und so zu deutlich höheren Kapazitäten führen [77].
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Erste große Erfolge, auch im kommerziellen Bereich, begannen aber erst mit den
Lithium-Übergangsmetallkomplexen (LiMO2, M = Sc, Ti, Cr, Mn, Fe, Co, Ni,
...) [78]. Mit ihnen konnten erstmals größere Arbeitspotentiale und Kapazitäten
erreicht werden, zudem wurde der Kapazitätsverlust deutlich verringert. Die
bekanntesten Vertreter der Übergangsmetallkomplexe sind Lithiumcobaltoxid
(LiCoO2) [79, 80], Lithiumnickeloxid (LiNiO2) [81, 82] und Lithiummangan-
oxid (LiMnO2) [83].
Durch Kombination zu Mischoxiden (LiNi1−y−zMnyCozO2) [79] und Variation
der Metallzusammensetzungen können ausreichend hohe Kapazitäten von ca.
170 mAh g−1 und ein Arbeitspotential von 4 V vs. Li/Li+ erreicht werden. Cho
et al. [84, 85] zeigten, dass durch Beschichtung der Metalloxide eine weitere Stei-
gerung der Kapazität erreicht werden kann. Hydrolyseprodukte von LiPF6, wie
z.B. HF, werden vorher abgefangen und können so die Reaktivität des Redox-
paares nicht reduzieren. Fluor-freie Salze wie LiBOB machen die Beschichtung
sogar völlig unnötig [86].
Spinelle bilden eine andere interessante Gruppe der Übergangsmetalloxide. Ver-
bindungen mit dieser Struktur können sowohl als Anoden- und Kathodenmate-
rial eingesetzt werden. Als bekanntestes Spinell gilt LiMn2O4 [87], bei dem der
Entladeprozess in zwei Stufen bei 4 V und 3 V vs. Li/Li+ abläuft. In Batterie-
anwendungen wird nur das 4 V-Plateau benutzt.
1997 berichteten Padhi et al. [8890] als erste von einem neuen vielversprechen-
den Kathodenmaterial für LIBn, Lithiumeisenphosphat (LiFePO4). Die Verbin-
dung besitzt eine Olivinstruktur und ist aufgrund seiner Umweltverträglichkeit
sowie seiner geringen Herstellungskosten eine interessante Alternative zu den
Schichtoxiden. Es weist ein Arbeitspotential von 3,4 V vs. Li/Li+ mit einem
flachen Potentialverlauf auf, wobei der Insertionsprozess von Lithium in einer
Zwei-Phasen-Reaktion erster Ordnung stattfindet [9193]. Da die Leitfähigkeit
des Materials eingeschränkt ist, können nicht allzu große Ladeströme verwendet
werden, jedoch sind maximale Kapazitäten von bis zu 170 mAh g−1 erreichbar.
Durch Mischen mit Kohlenstoff und der daraus resultierenden Zunahme der
Leitfähigkeit kann die Zyklenstabilität und das elektrochemische Verhalten von
LiFePO4 verbessert werden [94, 95].
Eine andere Variante der Olivine sind die Vanadiumphosphate, wobei hier vor
allem -VOPO4 interessant ist, das ein Arbeitspotential von beinahe 4 V vs.
Li/Li+ erreicht [96].
Das Ziel sind jedoch 5 V-Kathodenmaterialien, um ausreichend hohe Energie-
und Leistungsdichten für Anwendungen in der Elektrotraktion zu erreichen.
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LiCoPO4 uns LiNiPO4 sind dabei interessante Vertreter, die mit 4,8 bzw. 5,1 V





Der Separator ist für die Funktionsfähigkeit und auch in Fragen der Sicher-
heit ein wichtiges Element für Batterien [98]. Er befindet sich zwischen den
beiden entgegengesetzt polarisierten Elektroden und dient dazu, den elektri-
schen Kontakt zwischen den Elektroden zu verhindern und gleichzeitig den Io-
nenfluss zu gewährleisten, damit der Stromkreis geschlossen ist. In Batterien
mit Polymerelektrolyten dient der Elektrolyt selbst als Separator, während in
Flüssig-Elektrolyten eine Membran mit dem Elektrolyten getränkt wird.
Voraussetzung für einen guten Separator ist zum einen eine gute elektrische
Isolierung, damit zwischen den beiden Elektroden kein Kurzschluss entstehen
kann. Scheidet sich beim Überladen der Batterie metallisches Lithium auf der
Anode ab, muss der Separator Dendritenwachstum zur anderen Elektrode ver-
hindern. Das Material muss dafür eine gewisse Festigkeit und mechanische Sta-
bilität aufweisen. Die Dicke des Materials darf aber auch nicht zu groß sein.
Zum einen bedeuten dickere Separatoren eine Gewichtszunahme und somit ei-
ne Erhöhung der Kosten, zum anderen muss das Material gut ionendurchlässig
sein. Ein wichtiger Parameter dafür ist der innere Widerstand des Separators.
Bei kommerziellen Zellen ist dieser Widerstand etwa zehnmal größer als der
Elektrolytwiderstand. Die Poren sollten eine Größe von unter 1 µm aufweisen
und der Widerstand sollte kleiner als 2 Ωcm2 sein [99]. Für den praktischen
Einsatz muss das Material zudem noch thermisch und chemisch stabil sein.
Typische Separatormaterialien von Lithium-Ionen-Batterien sind mikroporöse
Membranen aus Polyolefinen wie Polyethylen und Polypropylen [100, 101] oder
auch keramische Verbindungen. Diese bestehen aus einer Edelstahl- oder Fiber-
glasmembran, die mit keramischen Materialien beschichtet ist, z.B. TiO2, ZrO2




Zur Bestimmung der einzelnen physikalischen und elektrochemischen Parameter
wurden mehrere Methoden verwendet. In diesem Kapitel soll auf die grundle-
genden Prinzipien eingegangen und die Durchführungen beschrieben werden.
3.1. Die Impedanzspektroskopie
3.1.1. Grundlagen
Die Impedanzspektroskopie (engl. Electrochemical Impedance Spectroscopy,
EIS) ist eine geeignete Messmethode, um ein System genauer zu charakterisie-
ren [104, 105]. Das Prinzip der EIS beruht dabei auf einer Wechselspannungs-
bzw. Wechselstrommethode. Elektrochemische Abläufe können so an einem de-
finierten Zustand betrachtet werden (siehe Abbildung 3.1).
Abbildung 3.1.: Prinzip der Impedanzspektroskopie, hier potentiostatisch. De-
tails, siehe Text.
Das System wird anhand physikalisch plausibler Modelle als Schaltbild mit elek-
tronischen Komponenten wie einem Widerstand R, einem Kondensator mit der
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Kapazität C oder einer Spule mit der Induktivität L dargestellt. Jedes Bauteil
beschreibt einen Teil des Systems und die dabei auftretenden Abläufe. Anhand
eines mathematischen Fits können die einzelnen Parameter schließlich angepasst
und berechnet werden.
Bei der potentiostatischen EIS (siehe Abbildung 3.1) wird an einem System eine
Wechselspannung U∼ = U0 sin(ωt + ϕ) angelegt, die um die Spannung U0 os-
zilliert. Durch Variation der Frequenz f∼ der Wechselspannung erhält man eine
frequenzabhängige Wechselstromantwort I∼ = I sin(ωt+ϕ). Die Stromantwort
ist um einen Betrag zwischen ±90◦ phasenverschoben. Für einen Ohm'schen
Widerstand R beträgt die Phasenverschiebung 0◦, der Widerstand ist unabhän-
gig von der Frequenz. Betrachtet man das Ausgangssignal eines Kondensators,
so wird die Stromantwort aufgrund des Auf- bzw. Entladens der Doppelschicht
um +90◦ phasenverschoben. Der Kondensator ist bei hohen Frequenzen voll-
ständig durchlässig, so dass nur der Ohm'sche Anteil zur Geltung kommt. Bei
niedrigen Frequenzen nimmt der kapazitive Anteil zu und die Gesamtimpedanz
wird zunehmend von dem Kondensator dominiert.
Aus der Wechselspannung U∼ und dem Wechselstrom I∼ lässt sich die frequenz-





Die Impedanz Z besteht aus einem Real- (<) und einem Imaginäranteil (=),
die wiederum vom Phasenwinkel abhängen.
Z(f∼) = <(f∼) + =(f∼) (3.2)
= |Z| cos(ϕ) + i |Z| sin(ϕ)
= Z ′(f∼) + iZ ′′(f∼)
Daraus können der reale Anteil der Impedanz Z ′ und der imaginäre Anteil
der Impedanz Z ′′ für jede Frequenz bestimmt werden. Durch Auftragen der
beiden Impedanzanteile erhält man den sog. Nyquist-Plot [106]. Trägt man den
Betrag der Impedanz |Z| und den Phasenwinkel ϕ gegen die Frequenz oder
deren Logarithmus auf, erhält man das sog. Bode-Diagramm [107]. Aus den
Gleichungen für die Impedanz Z können dann mathematische Modelle berechnet





Die Cyclovoltammetrie (engl. Cyclic Voltammetry, CV), oder auch veraltet
Dreiecksspannungsmethode, ist die gebräuchlichste Methode, um elektrochemi-
sche Prozesse zu untersuchen [108]. Dabei wird ein Potential an der Arbeitselek-
trode angelegt und linear mit der Zeit zwischen zwei Potentialgrenzen verändert,
der daraus resultierende Strom wird gemessen. Die Methode gehört somit zu
den potentiodynamischen Methoden. Die lineare Änderung des Potentials mit
der Zeit hat ihr auch den Namen Dreiecksspannungsmethode gegeben (siehe
auch Abbildung 3.2).
Abbildung 3.2.: Zeitlicher Potentialverlauf bei der Cyclovoltammetrie zwischen
den beiden Potentialgrenzen E1 und E2 und dem Startpotential
E0.
Die beiden Potentialgrenzen E1 und E2 geben den Potentialbereich an, der un-
tersucht wird. Typischerweise wird bei einer Messung dieser Bereich mehrmals
durchfahren, man spricht dabei von einem Zyklus.
Durch Anlegen eines Potentials wird die Arbeitselektrode polarisiert. Je nach
Lage finden an der Elektrodenoberfläche Oxidationen oder Reduktionen statt,
die im Cyclovoltammogramm als Stromantwort aufgezeichnet werden. Laut De-
finition der IUPAC [1] sind die Ströme bei Oxidationen positiv und bei Reduk-
tionen negativ. Aufgrund von Diffusionslimitierung bilden sich Extrema aus, die
sog. Peakpotentiale, die einzelnen Reaktionen zugeordnet werden können. Er-
höht man das Potential, wandern mehr Ionen zur Elektrode und werden dort re-
duziert bzw. oxidiert. Wird das Peakpotential überschritten, ist die Umsetzung
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an der Elektrode so groß, dass nicht genug Teilchen nachdiffundieren können,
der Strom nimmt wieder ab.
Ein weiterer wichtiger Parameter ist die Potentialvorschubgeschwindigkeit v,




Bei geringen Vorschubgeschwindigkeiten kann das System den elektrochemi-
schen Umsetzungen an der Elektrode folgen. Somit können einzelne Prozesse
genauer untersucht werden. Der Nachteil ist dabei die lange Dauer solcher Mes-
sungen. Größere Vorschubgeschwindigkeiten erlauben es, kinetische Daten zu
ermitteln. Langsame Durchtrittsreaktionen sowie Gleichgewichtseinstellungen
werden durch die höhere Geschwindigkeit verzögert, wodurch sich die Kinetik
bestimmen lässt. Typischerweise werden CV-Messungen mit Vorschubgeschwin-
digkeiten zwischen 10 µV s−1 bis 1 V s−1 durchgeführt.
John E. B. Randles [109] und A. Sevcik [110] schufen als erste mathematische
Grundlagen zum besseren Verständnis der elektrochemischen Prozesse.
3.2.2. Apparativer Aufbau
Bei Elektrolyten mit niedrigen Widerständen und bei kleinen Strömen genügt
eine Zwei-Elektroden-Anordnung aus Arbeits- und Referenzelektrode [111]. Bei
größeren Elektrolytwiderständen kann es jedoch zu Verfälschungen des Poten-
tials an der Arbeitselektrode kommen. Durch den widerstandsbedingten Span-
nungsabfall, den sog. IR-Drop, wird das vorgegebene Soll-Potential ESoll um
diesen Betrag verringert.
E(t) = ESoll(t)− IR (3.4)
Zudem können höhere Ströme die Referenzelektrode zerstören, deshalb wird
auf die Drei-Elektroden-Anordnung zurückgegriffen. Diese besteht aus der Ar-
beitselektrode (engl. Working Electrode, WE), der Referenzelektrode (engl.
Reference Electrode, RE) und der Gegenelektrode (engl. Counter Electro-
de, CE) [112, 113]. Der Strom wird über die Arbeits- und die Gegenelektrode
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geführt. Zwischen der Referenzelektrode und der Arbeitselektrode wird das Po-
tential abgegriffen, das von der Referenzelektrode in Bezug zur Arbeitselektrode
definiert wird. Um Spannungsabfälle zu verringern, wird die Referenzelektrode
so nah wie möglich an der Arbeitselektrode platziert. Die Referenzelektrode be-






Die Dichte des Elektrolyten wird in dieser Arbeit mit Hilfe eines Biegeschwin-
gers (DMA 60 mit externer Dichtemesszelle DMA 602, Anton Paar GmbH)
bestimmt. Das Prinzip beruht dabei auf einer elektronischen Frequenz- bzw.
Schwingungsdauermessung. Der Schwingkörper, ein U-förmiges Glasröhrchen,
wird zu einer ungedämpften Schwingung angeregt. Die Eigenfrequenz f des
Schwingkörpers ist sowohl von der Masse als auch von der Dichte ρ des Elek-











Die Schwingungsdauer T ist der reziproke Wert der Eigenfrequenz des Schwing-
körpers. m und V sind die Masse und das innere Volumen des Hohlkörpers mit
der Federkonstanten k. Die Messzelle kann zudem extern thermostatisiert und
die Dichte für unterschiedliche Temperaturen gemessen werden.
3.3.2. Durchführung der Messung
Zur Bestimmung der Dichte eines Elektrolyten wird im Ar-Handschuhkasten
(Mecaplex) eine Probe eines Elektrolyten von ca. 3 mL mit einer Spritze ge-
nommen. Der Elektrolyt wird in das Schwingrohr luftblasenfrei überführt und
anschließend luftdicht verschlossen. Die Thermostatisierung der Zelle erfolgt
extern mit einem Kryostaten (RK 8 KP, Lauda) auf ca. 0,01 ◦C genau.
Der Biegeschwinger zeigt direkt die Schwingungsdauer T an. Es werden 20 Wer-
te aufgezeichnet und daraus für die anschließende Berechnung der Mittelwert
genommen. Die unbekannte Dichte ρx eines Mediums wird mit folgender Glei-
chung berechnet.
ρx(ϑ) = ρH2O(ϑ) + k
′ (T 2x − T 2H2O) (3.6)
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Da der Biegeschwinger nur für die Temperaturen 0 ◦C, +5 ◦C, +15 ◦C, +25 ◦C,
+30 ◦C und +40 ◦C kalibriert wurde, werden die Dichten, die zwischen den
Temperaturen oder außerhalb dieses Bereiches liegen, inter- bzw. extrapoliert.
Kalibrierung des Biegeschwingers
Die Kalibrierung des Biegeschwingers erfolgt mit Hilfe einer Differenzbestim-
mung zweier Medien. Dazu wird bei konstanter Temperatur die Schwingungs-
dauer T von Stickstoff [114] und Wasser [115117] gemessen. Durch Differenz-
bildung von Gleichung 3.5 kann der Kalibrierparameter k′ für Gleichung 3.6
bestimmt werden. Die Dichte der beiden Medien ist für die jeweilige Tempera-
tur aus der Literatur bekannt. Bei Temperaturen unter dem Gefrierpunkt von





Die Leitfähigkeit von Elektrolyten ist eine wichtige Transporteigenschaft. Sie
gibt Auskunft über die Beweglichkeit der Ionen in dem jeweiligen Lösemit-
telgemisch sowie über unterschiedlichste Wechselwirkungen im System. Dazu
gehören Ionenassoziation und -dissoziation, Solvatation, Ionenpaarbildung und
Tripelionenbildung. Die Leitfähigkeit hängt dabei von mehreren Variablen ab,
unter anderem von der Temperatur und der Salzkonzentration des Elektrolyten
sowie den Eigenschaften des Lösemittels, z.B. Viskosität und Permittivität.
Wirkt ein elektrisches Feld E auf einen Elektrolyten, so beginnen sich die Io-
nen an diesem auszurichten und zu den entgegengesetzt geladenen Elektroden
unterschiedlich schnell zu wandern. Man spricht dabei von Migration. Das elek-
trische Feld übt eine elektrische Kraft Kel auf die Ionen aus. Dieser Kraft wirkt
eine Reibungskraft KR entgegen, ausgehend von den Lösemittelmolekülen und
solvatisierten Ionen. Die Migration der Ionen führt zum elektrischen Stromfluss
und der Stromkreis zwischen den Elektroden wird geschlossen. Der Stromfluss








Die Spannung U ist dabei direkt proportional zum Strom I. Der Proportiona-
litätsfaktor ist der reziproke Wert des elektrischen Widerstands R. Dieser ist
wiederum abhängig von der Geometrie des elektrischen Leiters. Er ist direkt









Der Proportionalitätsfaktor ist der spezifische Widerstand ρspez. Die Leitfähig-
keit G, oder auch der Leitwert, ist der reziproke Widerstand. Als spezifische
Leitfähigkeit κ wird der Kehrwert des spezifischen Widerstands ρspez bezeich-












Der Quotient aus l und A wird zusammengefasst zur ZellkonstanteKZelle. Dieser
Wert kann durch Kalibrierung der Leitfähigkeitszellen ermittelt werden, siehe
Abschnitt 3.4.3.2.
Da die spezifische Leitfähigkeit κ von der Salzkonzentration c abhängig ist,






Im Idealfall, also in unendlich verdünnten Lösungen, blockieren sich die Ionen
nicht gegenseitig und sie können sich frei bewegen. Dieser Zusammenhang wur-
de von Friedrich Kohlrausch 1876 empirisch bestimmt [120, 121, Seite 170] und
ist bekannt als das Gesetz der unabhängigen Wanderung der Ionen. Die Äquiva-
lentleitfähigkeit in unendlich verdünnten Lösungen Λ0 setzt sich aus den beiden








Es zeigt sich aber, dass die molare Leitfähigkeit für kleine Konzentrationen
(c < 10−2 mol L−1) linear mit der Wurzel der Konzentration abnimmt. Diesen
Zusammenhang stellte Kohlrausch 1900 empirisch fest und formulierte dafür
eine Gleichung, bekannt als das Kohlrausch'sche Quadratwurzelgesetz [122].
Λ = Λ0 − S
√
c (3.12)
Die Konstante S hängt unter anderem von der Viskosität η und Permittivität ε
des Elektrolyten sowie der Temperatur ab. Die Konzentrationsabhängigkeit be-
deutet, dass sich die Ionen gegenseitig beeinflussen und miteinander wechselwir-
ken. Vor allem zwei Effekte  die Elektrophorese (∆Λelpho) und die Relaxation
(∆Λrelax)  verringern die Leitfähigkeit bei höheren Konzentrationen.
Λ = Λ0 −∆Λelpho −∆Λrelax (3.13)
Durch die Elektrophorese erhöht sich die der elektrischen Kraft entgegenwir-
kende Reibungskraft KR. Da die Anionen und Kationen durch Anlegen eines
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elektrischen Feldes in die entgegengesetzten Richtungen wandern, stoßen sie an-
einander, was zu einer Verringerung ihrer Beweglichkeit führt.
Zudem muss sich die Ionenwolke, also die solvatisierten Lösemittelmoleküle um
dem Zentralion, während der Bewegung eines Ions ständig neu aufbauen. Diesen
Effekt bezeichnet man als Relaxation. Peter Debye und Erich Hückel stellten
1923 die ersten grundlegenden Berechnungen zu den Wechselwirkungen von Io-
nen in Elektrolyten an [123, 124]. Lars Onsager erweiterte später das Modell
und konnte weitere mathematische Berechnungen, u.a. elektrophoretische Ef-
fekte, miteinbringen [125, 126]. Daraus entstand schließlich das Debye-Hückel-
Onsager-Modell, das die Leitfähigkeit von Ionen in verdünnten Lösungen be-
schreibt. Sie konnten damit auch die von Kohlrausch empirisch hergeleitete
Gleichung mathematisch bestimmen. Darauf basieren auch alle späteren Mo-
delle.
Λ = Λ0 − (S1Λ0 + S2)
√
c = Λ0 − S
√
c (3.14)
Dieser lineare Verlauf gilt jedoch nur für verdünnte Lösungen mit Konzentra-
tionen kleiner 10−2 mol L−1. Bei höheren Konzentrationen weicht die Kurve
von der Linearität ab und flacht ab. Eine erweiterte Form nach Fuoss und Hsia
[127129] beschreibt diesen Verlauf besser.
Λ(ϑ) = Λ0(ϑ)− S
√
c+ Ec log (c) + J1c− J2c 32 (3.15)
S, E, J 1 und J 2 sind Fit-Parameter. Mit Hilfe dieser Gleichung werden auch
die Messzellen für die Leitfähigkeitsmessungen dieser Arbeit kalibriert. Die Pa-
rameter wurden unter anderem von Barthel et al. [130] bestimmt, siehe auch
Abschnitt 3.4.3.2.
Durch Assoziation der Ionen können sich zudem höhere Assoziate bilden und
zu einem abweichenden Kurvenverlauf führen. Die Bildung von Ionenpaaren,
Ionentripeln und höheren Homologen bei stark assoziierenden Ionen führen da-
bei zu einem zwischenzeitlichen Anstieg der molaren Leitfähigkeit Λ. Da diese
Untersuchungen im Rahmen dieser Arbeit jedoch nicht durchgeführt wurden,
wird an dieser Stelle lediglich auf die Literatur verwiesen [131, 132].
Betrachtet man den Verlauf der spezifischen Leitfähigkeit κ mit der Konzen-
tration, kann man zunächst einen Anstieg der Leitfähigkeit beobachten. Der
Kurvenverlauf geht anschließend in ein Maximum über und nimmt bei höheren
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Konzentrationen wieder ab. Dieser Verlauf ist damit zu erklären, dass die Leit-
fähigkeit mit größerer Ionenzahl zuerst zunimmt, da auch die Zahl der Ladungs-
träger steigt. Jedoch nimmt mit steigender Konzentration auch die Viskosität
des Elektrolyten zu, wodurch die Ionenbeweglichkeit abnimmt. Zudem wechsel-
wirken die einzelnen Ionen immer mehr miteinander, da der durchschnittliche
Abstand zwischen den Ionen sinkt und die Ionenassoziation steigt. Ab einer be-
stimmten Konzentration µ überwiegen diese Effekte und die Leitfähigkeit nimmt
ab.
Um den Kurvenverlauf genauer beschreiben zu können, entwickelten 1969 A.
Than und Edward S. Amis [133] eine Gleichung, mit der man den Maximalwert




m ist die molale Konzentration des Salzes mit der Einheit mol pro kg Lösemittel.
Der Fit-Parameter a besitzt keine physikalische Bedeutung. Jedoch zeigt diese
Gleichung noch deutliche Abweichungen zwischen den berechneten und beob-
achteten Werten. Vor allem bei niedrigen Konzentrationen sind die Unterschiede
doch größer. 1972 erarbeiteten Amis und Jerry F. Casteel [134] schließlich eine
Funktion, die sowohl für niedrigere als auch für größere Konzentrationen sehr
gute Näherungen zeigen sollte. Für diese Funktion mussten folgende Bedingun-
gen erfüllt werden:
1. κ(m=0) = 0
2. κ(m=µ) = κmax
3. lim
m→m∗
κ(m) 6=∞, κ ∈ R+
m∗ ist die molale Sättigungskonzentration, bei der das Löslichkeitsprodukt des
Salzes überschritten wird. Man erkennt, dass Gleichung 3.16 den ersten Punkt
bereits nicht erfüllen kann. Aus acht unterschiedlichen nicht-linearen Fits fanden






Um für den Fit die relevanten Größen κmax und µ zu erhalten, muss Gleichung











⇒ c = −a
µ
− 2bµ
Setzt man die beiden Ausdrücke für c und ed in die Ausgangsfunktion 3.17 ein,
erhält man eine Fit-Funktion für die spezifische Leitfähigkeit κ in Abhängigkeit










Den beiden Fit-Parametern a und b kann keine physikalische Bedeutung zuge-
ordnet werden. Allerdings scheint sich zu zeigen, dass der Parameter a von der
Viskosität η abhängt, sie zeigen reziprokes Verhalten. Der Parameter b scheint
in direkter Beziehung zur Permittivität ε zu stehen. Bei sinkender Permittivität
nimmt auch der Wert von b ab [134].
3.4.2. Apparativer Aufbau
Die komplette Leitfähigkeitsmessanlage zum Temperieren der Messzellen und
zur Bestimmung der Leitfähigkeit beruht auf einem am Lehrstuhl zu J. Barthels
Zeiten entwickelten Aufbau [135].
3.4.2.1. Die Thermostatenanlage
Die Thermostatenanlage zum Thermostatisieren der Messzellen besteht aus ei-
nem großen mit Styropor isolierten Bad, das wiederum von einem Polyethy-
lenmantel umgeben ist. Das Bad, auf der Oberseite mit einer Polyacrylplatte
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abgedeckt, ist mit Silikonöl (Baysilon M5, Bayer AG) befüllt, das von einem
Rührer ständig durchmischt wird. Der Temperaturbereich für das Öl liegt zwi-
schen -100 und +120 ◦C.
Die Temperatur des Ölbades wird durch zwei getrennte Systeme, einem Kühl-
und Heizsystem geregelt. Ein Kryostat (HM-90 EW, Holzwarth & Co. KG)
sorgt dabei für eine gleichmäßige Kühlung. Über ein Ventil kann die Menge an
Ethanol, das durch einen im Ölbad eintauchenden Wärmetauscher strömt, ge-
steuert werden. Die am Kryostaten eingestellte Temperatur sollte dabei ca. 15
bis 20 ◦C niedriger liegen als die Soll-Temperatur im Ölbad, damit dem System
genügend Kühlleistung entgegenwirkt. Als Maximaltemperatur für den Kryo-
staten sollten 10 ◦C eingestellt werden.
Ein Leistungsverstärker (EA-PS 3065-10 B, Elektro-Automatik GmbH & Co.
KG) dient zum Heizen und kontrolliert in Kombination mit einer Regelein-
heit aus Sinus-Generator, Filter und PID-Regler die Temperatur des Ölbades.
Über eine Wheatstone-Brücke [136] und ein im Ölbad befindliches PT100 Wi-
derstandsthermometer erfolgt die Regelung der Temperatur. An einer Wider-
standsdekade wird für die gewünschte Temperatur ein Widerstand eingestellt
(Soll-Temperatur) und mit dem Widerstand des PT100 Widerstandsthermome-
ters (Ist-Temperatur) verglichen. Abweichungen führen zur Anpassung der Heiz-
leistung durch den PID-Regler. Durch die Regeleinheit ist somit eine Tempera-
turkonstanz von ±1 mK in einem Temperaturbereich von -70 bis +70 ◦C mög-
lich. Die Temperatur im Ölbad wird mit Hilfe eines Pt-Präzisionsthermometers
(F250 MKII, ASL Automatic Systems Laboratories) überwacht.
3.4.2.2. Die Leitfähigkeitsmessbrücke
Der Widerstand der Elektrolytlösung wird durch eine Wechselspannungsbrücke
mit Wagner'schem Hilfszweig manuell mit einer Widerstandsdekade abgegli-
chen. Statt einer Gleichspannungsquelle wie bei der Wheatstone-Brücke [136]
wird eine Wechselspannungsquelle verwendet. Mit der sog. Kohlrausch-Brücke
[137] können so Polarisationseffekte an den Elektroden verringert werden. Die
gemessene Impedanz, also der Wechselstromwiderstand, ist von der Frequenz
f∼ der Wechselspannung abhängig. Dadurch können kapazitive Effekte durch
Variation der Wechselspannungsfrequenz f∼ herausgefiltert werden. Die Fre-
quenz wird mit Hilfe eines Sinus-Generators eingestellt und schrittweise ver-
größert. Durch Extrapolation von f∼ → ∞, mit dem linearen Zusammenhang
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R = R∞− a 1
f∼ , erhält man den realen Widerstand des Elektrolyten R
∞ für un-
endlich hohe Frequenzen. Kapazitive Effekte werden so vollständig eliminiert.
Damit lässt sich mit Gleichung 3.9 die Leitfähigkeit des Elektrolyten berech-
nen.
3.4.2.3. Die Leitfähigkeitszelle
Für die Leitfähigkeitsmessungen werden spezielle Kapillarzellen aus Glas [138,
139] verwendet, siehe Abbildung 3.3.
Abbildung 3.3.: Leitfähigkeitsmesszelle mit der Kapillare K aus Glas für den
Elektrolyten, der Halterung H, und den beiden Ringelektroden
E1 und E2 aus Platin mit den jeweiligen elektrischen Anschlüs-
sen A1 und A2. Details, siehe Text.
Das Grundgerüst der Messzelle besteht aus einer U-förmigen Glaskapillare K, in
die zwei Pt-Ringelektroden E1 und E2 in kleinen Auswölbungen eingeschmol-
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zen sind1. Die Pt-Ringelektroden sind im Abstand von ca. 3 cm mit dünnen
Pt-Drähten an der Kapillarinnenwand angeschmolzen. Der elektrische Kontakt
nach außen zu den beiden Anschlüssen A1 und A2 wird durch zwei weitere an-
liegende Glasrohre hergestellt. Damit sind die Zuleitungen nicht in direktem
Kontakt mit dem Ölbad. Die Glaskapillare selbst kann mit ca. 3 mL Elektro-
lyt befüllt und mit Schliffkappen luftdicht verschlossen werden. Eine Halterung
H dient zum stabilen Einhängen der Messzelle in das Ölbad. Der Aufbau von
Messzelle und Messapparatur erlaubt es, dass bis zu 10 Zellen gleichzeitig in
das Ölbad eingehängt und temperiert werden können.
Vor der Messung müssen die Elektroden jedoch noch speziell behandelt wer-
den, um die Oberfläche zu säubern und zu glätten. Zur Reinigung werden die
Elektroden zuerst mit analysenreiner, warmer und konzentrierter Salpetersäure
gewaschen und anschließend mit Wasser gespült. Danach werden die Elektroden
kurz in verdünntes Königswasser2 getaucht, um restliche Verunreinigungen und
ältere Platinierungen auf der Elektrodenoberfläche zu entfernen. Oxidverbin-
dungen an der Oberfläche werden durch 15-minütige Reduktion mit Wasserstoff
in verdünnter, 5 %-iger Schwefelsäure entfernt. Nach kräftigem Spülen mit de-
stilliertem Wasser werden die Pt-Elektroden für ca. 10 bis 20 Minuten bei einer
Stromdichte j von 10 bis 20 mA cm−2 platiniert. Dazu wird eine Platinierlösung
aus 2 %-iger analysenreiner Hexachlorplatinsäure H2(PtCl6) in 2 molarer Salz-
säure verwendet [140, Seite 268]. Vor ihrer Anwendung wird die Lösung noch
mit Chlorgas aktiviert. Nach wiederholtem Spülen mit dest. Wasser haben die
Elektroden nun einen gräulichen Film auf ihrer Oberfläche und sind für die
Leitfähigkeitsmessungen einsatzfähig.
3.4.3. Durchführung der Messung
Für die Messung der Leitfähigkeit von Elektrolyten werden die Messzellen im
Ar-Handschuhkasten (Mecaplex) mit einer Spritze blasenfrei befüllt. Die Zel-
len werden danach luftdicht mit Schliffkappen verschlossen und in das Ölbad
zum Thermostatisieren eingehängt. Jede Zelle wird an die Kohlrausch-Brücke
angeschlossen, mit einem Tettexschalter kann zwischen den einzelnen Zellen um-
geschaltet werden. Bei Temperaturkonstanz wird für jede Wechselspannungsfre-
1An dieser Stelle möchte ich Herrn Hilbinger danken, der mir ausführlich zeigte, wie man
solche Ringelektroden selbst anfertigen kann.
23 Teile 12 M HCl, 1 Teil 16 M HNO3 und 4 Teile Wasser.
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quenz f∼ der Widerstandswert mit Hilfe einer Widerstandsdekade abgeglichen.
Mit steigender Frequenz nimmt der Widerstandswert ab.
Aus der Funktion R( 1
f∼ ) (siehe auch Abschnitt 3.4.2.2) lässt sich der reale Wi-
derstand R∞ für unendlich hohe Frequenzen bestimmen. Mit Gleichung 3.9
kann so die spezifische Leitfähigkeit κ berechnet werden. Teilt man den Wert
durch die molare Konzentration c ergibt sich die molare Leitfähigkeit Λ (siehe
Gleichung 3.10).
3.4.3.1. Bestimmung der Wechselspannungsfrequenz
Um für die spätere Auswertung die genauen Frequenzen f∼ der angelegten
Wechselspannung zu erhalten, wird der Sinus-Generator an einen Frequenzzäh-
ler (HM8123, Hameg Instruments) angeschlossen. Jede Frequenz wird 30 Mi-
nuten aufgezeichnet und daraus der Mittelwert genommen. Mit diesen Werten
wird anschließend auch bei der Auswertung weitergearbeitet. Tabelle 3.1 fasst
alle gemessenen Werte für die Wechselspannungsfrequenzen f∼ zusammen.
Tabelle 3.1.: Wechselspannungsfrequenzen f∼ zur Leitfähigkeitsbestimmung.
f∼
Hz
1677,05 3108,81 4945,52 6118,69 7120,15 9004,75
3.4.3.2. Bestimmung der Zellkonstante
Zur Kalibration der Leitfähigkeitsmesszellen und Bestimmung der Zellkonstan-
tenKZelle wird die von Barthel beschriebene Methode [130] verwendet. Die Leit-
fähigkeit einer wässrigen Kaliumchloridlösung wird in Abhängigkeit von Tempe-
ratur und Konzentration gemessen und anschließend gefittet. Die Fit-Gleichung
beruht auf der erweiterten Form der Onsager'schen Grenzgleichung für die mo-
lare Leitfähigkeit Λ nach Fuoss und Hsia (siehe Gleichung 3.15). Die dazuge-
hörigen Fit-Parameter wurden von Barthel et al. [130] experimentell bestimmt,
woraus sich folgende Gleichung für eine wässrige KCl-Lösung bei 25 ◦C ergibt.
Λ25
◦C
KCl,aq = 149, 873− 95, 01
√
c+ 38, 48c log (c) + 183, 1c− 176, 4c 32 (3.21)
54
3.4. Die Leitfähigkeitsmessung
Aus der gefitteten molaren Leitfähigkeit Λ25
◦C
KCl,aq kann die Zellkonstante KZelle









RH2O ist der elektrische Widerstand von reinemWasser
1 und wird zur Korrektur
der Leitfähigkeit miteinbezogen.
Für die Kalibration der Messzellen wurde für diese Arbeit eine 0,1 molale Lösung
KCl hergestellt und damit die Kalibration bei 25 ◦C durchgeführt. Für die
Messungen standen sieben Messzellen zur Verfügung. Folgende Tabelle zeigt
die ermittelten Zellkonstanten.
Tabelle 3.2.: Zellkonstanten KZelle der verwendeten Leitfähigkeitszellen.
KZelle
cm−1
# 1 # 2 # 3 # 4 # 5 # 6 # 7
27,75 38,41 47,96 57,82 25,00 89,98 47,11
1Als Widerstand wurde der Wert 15,2 MΩ für tridestilliertes Wasser ermittelt. Zur Verein-
fachung von Gleichung 3.22 kann der Term mit RH2O weggelassen werden, sodass für die
Zellkonstante gilt: KZelle = ΛKCl,aqcKCl,aqRKCl,aq.
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3.5. Die Quarzmikrowaage - QCM
Das Hauptthema der Arbeit basiert auf Messungen mit der elektrochemischen
Quarzmikrowaage (EQCM) und der Entwicklung von weiteren Einsatzberei-




Die Quarzmikrowaage (QCM) erlaubt es, Massen-, Viskositäts- und Dichteän-
derungen in einem angrenzenden Medium durch die Änderung der Resonanz-
frequenz eines Schwingquarzes zu bestimmen.
Die Grundlagen beruhen dabei auf dem Piezoeffekt, abgeleitet vom griechischen
Wort piιε´ζω (piezein, zu deutsch drücken, pressen). Grundvoraussetzung für
piezoelektrische Materialien ist das Fehlen eines Symmetriezentrums im Kristall.
1880 entdeckten die beiden französischen Physiker Jacques und Pierre Curie,
dass durch mechanische Verformung bestimmter Kristalle eine der Belastung
proportionale Spannung abfällt [141143]. Diesen Effekt untersuchten sie zu-
nächst an Turmalinen und später an Quarz. Durch die mechanische Belastung
werden die einzelnen Ladungsschwerpunkte des Kristalls verschoben, was eine
Polarisation zur Folge hat. Im Grundzustand heben sich die Ladungsschwer-
punkte aufgrund der Elektroneutralität auf. Durch mechanische Verformung
kommt es zur Überlagerung der Schwerpunkte, der Ausbildung von Dipolen
und der resultierenden Spannung.
In der Natur besitzen neben Rohrzucker, Kaliumnatriumtartrat (Rochellesalz)
und Turmalin auch Knochen aufgrund ihres Apatitgehalts [144] piezoelektri-
sche Eigenschaften. Der bekannteste Vertreter in der Natur und auch meist
verwendete ist jedoch Quarz (SiO2). Piezoelektrischen Charakter besitzt jedoch
nur der bis 573 ◦C stabile α-Quarz (Tiefquarz), der eine trigonal-trapezoedrische
Kristallstruktur aufweist. Bei dieser Temperatur findet eine schnelle Phasenum-
wandlung zum hexagonal-trapezoedrischen β-Quarz (Hochquarz) statt [145].
In der Industrie werden als Piezomaterialien vor allem synthetisch hergestell-
te Keramiken verwendet, wie z.B. Lithiumniobat (LiNbO3), Lithiumtantalat
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(LiTaO3), Barium- (BaTiO3) und Blei-Zirkonat-Titanat (PbZrxTi1−xO3) oder
auch Galliumorthophosphat (GaPO4).
3.5.1.2. Der inverse Piezoeffekt
Umgekehrt kann aber auch durch Anlegen einer Spannung eine Verformung des
Kristalls hervorgerufen werden. Dieser Effekt wurde 1881 von dem Franzosen
Gabriel Lippmann zuerst postuliert. Kurze Zeit später, im Jahr 1882, wurde
das Quarzverhalten von Jacques und Pierre Curie auch experimentell bestätigt
[146]. Man spricht dabei vom inversen Piezoeffekt. Wird die Polarisation des
Quarzes beendet, so geht dieser wieder in seinen Ausgangszustand zurück. Der
Piezoeffekt ist also vollkommen reversibel.
Die Quarzmikrowaage macht sich diesen inversen Piezoeffekt zu Nutze. Ein
Schwingquarz wird mit einer Wechselspannung zum Oszillieren angeregt und
die Schwingungsfrequenz verfolgt. Änderungen im System, z.B. Temperatur,
Druck oder Dichte, führen schließlich zur Änderung der Schwingungsfrequenz
des Quarzes. Einer der ersten, der daraus einen messtechnischen Nutzen zog,
war Günter Sauerbrey im Jahr 1959 [147], der eine Methode zur Wägung dünner
Schichten und zur Mikrowägung vorstellte.
3.5.1.3. Die elektrische und mechanische Modellierung des
Schwingverhaltens
Das mechanische Verhalten eines Schwingquarzes und die Auswirkungen durch
äußere Einflüsse können durch ein elektronisches Schaltbild besser verdeutlicht
werden. Erste Versuche dazu unternahm 1914 Stephen Butterworth [148, 149],
der als erster ein Schaltbild für einen Schwingquarz erstellte (siehe Abbildung
3.4).
Der Resonator kann dabei in einen statischen (engl. static branch) und einen
dynamischen Zweig (engl. dynamic branch) aufgeteilt werden, die beide pa-
rallel zueinander angeordnet sind. Der statische Zweig wird dargestellt als Kon-
densator mit der Kapazität C0 und beschreibt die Doppelschichtkapazität durch
die Elektroden sowie weitere parasitäre Kapazitäten von Messleitungen und
Steckverbindungen. Der dynamische Zweig beschreibt die elektromechanischen
Eigenschaften des Schwingquarzes. Dieser ist eine Serienschaltung aus einem
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Widerstand R, einem Kondensator mit der Kapazität C und einer Spule mit
der Induktivität L.
Abbildung 3.4.: Grundlegendes Schaltbild für einen piezoelektrischen Resona-
tor, das sog. Butterworth-van-Dyke (BVD) Schaltbild. Details,
siehe Text.
Das Schaltbild kann auch als Kombination mehrerer mechanischer Elemente
dargestellt werden, bestehend aus einem Kolben, einer Feder und einer Masse.
Wird eine Kraft auf diese Elemente ausgeübt, beginnt das System zu oszillieren,
ähnlich wie der Schwingquarz.
Die Induktivität L kann dabei als reine Masse m angesehen werden, die auf
dem System lastet. Sie entspricht der Masse, die sich auf der Quarzoberfläche
befindet.
Die Feder mit der Federkonstanten k wird beschrieben durch die Kapazität C.
Sie simuliert die gespeicherte Energie im System während der Oszillation.
Der Kolben mit dem Reibungskoeffizienten r stellt die während der Oszillati-
on verlorene Energie aufgrund von Reibung dar. Im Schaltbild wird dafür der
Widerstand R verwendet.
1922 stellte Walter G. Cady dazu fundamentale Gleichungen für den Strom und
die Schwingung eines piezoelektrischen Resonators auf [150, 151]. Die Gesamt-
bewegung des Systems kann, wenn eine Kraft F bzw. eine Spannung U wirkt
und es um x auslenkt, durch die allgemeine Bewegungsgleichung beschrieben
und auf die elektronischen Komponenten angewendet werden.
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Diese Gleichungen waren später die Grundlagen für Berechnungen der einzel-
nen Komponenten des sog. Butterworth-van-Dyke Schaltbildes [152154] (siehe
Abbildung 3.4), unter anderem durchgeführt von Karl S. van Dyke [155, 156].
Tabelle 3.3 fasst typische Werte für einen AT-Schwingquarz1 zusammen.






L 75 · 10−3 H
Die Gesamtimpedanz Z des Schwingquarzes lässt sich mit Hilfe des in Abbil-
dung 3.4 gezeigten BVD-Schaltbildes berechnen. Diese setzt sich zusammen aus

















Der dynamische Zweig ist eine Serienschaltung aus einem Widerstand R, ei-
nem Kondensator mit der Kapazität C und einer Spule mit der Induktivität
1AT steht dabei für den Schnitt des Quarzkristalls. Dadurch treten nur sehr geringe Ände-
rungen in der Resonanzfrequenz mit der Temperatur auf, das T im Ausdruck soll dabei
auf die geringe Temperaturempfindlichkeit hinweisen.
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L. Die dynamische Impedanz Zdyn ist die Summe aus den Impedanzen der drei
Komponenten.




Setzt man die beiden Ausdrücke für die statische Impedanz Zstat (Gleichung
3.25) und die dynamische Impedanz Zdyn (Gleichung 3.26) in Gleichung 3.24
ein, erhält man daraus einen Ausdruck für die Gesamtimpedanz Z.
Z =
2pifRC − i+ i(2pif)2LC
2pif(C + i2pifRCC0 + C0 − (2pif)2LCC0) (3.27)
Die Magnitude |Z|, also der Betrag der Funktion, lässt sich aus dem Realteil <
und Imaginärteil = mit der Formel |Z| = √<(Z)2 + =(Z)2 bestimmen. Somit
lässt sich das Frequenzverhalten des Schwingquarzes simulieren. Um den Kur-
venverlauf vor allem bei niedrigen Widerständen besser darstellen zu können,
wird die Magnitude logarithmiert (siehe Abbildung 3.5).
Abbildung 3.5.: Verlauf der Magnitude |Z| in Abhängigkeit von der Frequenz,
mit der Serienresonanzfrequenz fs am Minimum und der Pa-
rallelresonanzfrequenz fp am Maximum.
In Abbildung 3.5 kann man sehen, dass bei der Grundresonanzfrequenz f0 des
Schwingquarzes ein Minimum und ein Maximum zu finden sind. Die beiden Ex-
trema werden als Serienresonanzfrequenz fs (Minimum) und Parallelresonanz-
frequenz fp (Maximum) bezeichnet. Mit Hilfe einer Kurvendiskussion können
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die Frequenzen an den Extrema berechnet werden. Die Frequenzen hängen so-
wohl vom Widerstand R als auch von den Kapazitäten C und C0 sowie der
Induktivität L ab. Im Falle eines ungedämpften Quarzes, also für R gleich Null,
bilden sich für lim
f→fs
(log |Z|) = −∞ und lim
f→fp
(log |Z|) = +∞ Polstellen zweiter












mit C ′ = C+C0
CC0
.
Mit der QCM, die in dieser Arbeitsgruppe entwickelt wurde [157, 158], werden
die beiden Frequenzen fs und fp mittels eines Fits bestimmt. Die QCM misst
die Magnitude der Impedanz |Z| und legt darüber eine Fit-Funktion, die eine





A+Bf + Cf 2
1 +Df + Ef 2 + Ff 3
(3.29)
P (f) undQ(f) sind dabei Polynomfunktionen 2. bzw. 3. Grades in Abhängigkeit
der Frequenz f . Die Koeffizienten A, B, C, D, E und F sind Fit-Parameter.
Durch Pseudolinearisierung [162]
y = P (f)−Q(f)y (3.30)
können die einzelnen Parameter schnell berechnet werden und man erhält die
beiden Frequenzen fs und fp. Dieses Auswerteverfahren wurde auch patentiert
[163].
3.5.1.4. Das Frequenzverhalten eines Schwingquarzes
Den Aufbau eines typischen Schwingquarzes zeigt Abbildung 3.6. Man unter-
scheidet dabei zwischen der Vorder- und der Rückseite des Quarzes mit den
Elektroden, welche voneinander elektrisch isoliert sind.
Der Aufbau der Elektroden erfolgt schichtweise. Zunächst wird eine Chrom-
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bzw. Aluminiumoxidschicht auf die Quarzoberfläche aufgedampft und darauf
das gewünschte Material für die Elektrode aufgebracht. Neben Reinmetallen wie
Gold, Silber und Platin können auch unterschiedlichste Legierungen dafür ver-
wendet werden. Um Nebenschwingungen und Frequenzsprünge zu vermeiden,
sind Vorder- und Rückseite unterschiedlich geformt. Während die Vorderseite
eben (plano) ist, wird die Rückseite meist leicht nach außen gewölbt (convex).
Abbildung 3.6.: Typischer Aufbau eines Schwingquarzes mit den Metallelektro-
den (grau), auf der Oberseite in Ankerform und auf der Rück-
seite üblicherweise ganzflächig.
In welcher Weise der Quarz schwingt hängt dabei stark davon ab, wie er aus dem
Kristall herausgeschnitten wurde. Sauerbrey griff dabei auf den AT-Schnitt bzw.
BT-Schnitt zurück [147]. Diese besitzen den Vorteil, dass zum einen Änderungen
der Resonanzfrequenz mit der Temperatur am geringsten sind und die Eigenfre-
quenz nicht nur von der Quarzdicke, sondern auch von der Schichtdicke auf der
Oberfläche abhängt. Es kommt bei diesem Schnitt zu Dickenscherschwingungen,
wie in Abbildung 3.7 verdeutlicht ist. Dieser Schwingungstyp ruft eine Trans-
versalwelle hervor, die senkrecht zu den beiden Quarzoberflächen verläuft.
Im unbeladenen Zustand oszilliert der Schwingquarz mit seiner Grundresonanz-
frequenz f0. Diese hängt dabei von mehreren Parametern ab. Werden diese ver-
ändert, ändert sich auch die Schwingungsfrequenz des Quarzes. Allgemein kann
für die Frequenzänderung ∆f folgende Gleichung geschrieben werden.
∆f = ∆fm + ∆fL + ∆fR + ∆fT + ∆fε + ∆fκ + ∆fS + · · · (3.31)
62
3.5. Die Quarzmikrowaage - QCM
Abbildung 3.7.: Schema einer Dickenscherschwingung eines Quarzes, der durch
ein Wechselfeld angeregt wird und eine Transversalwelle er-
zeugt. Details, siehe Text.
Man kann erkennen, dass das Schwingungsverhalten stark von den äußeren Pa-
rametern und Prozessen, die auf der Quarzoberfläche stattfinden, abhängig ist
[164, 165].
Scheidet man z.B. auf der Quarzoberfläche einen dünnen Film ab, so ändert
sich die Dicke des Quarzes und somit auch die Resonanzfrequenz (∆fm). Die
QCM kann daher als sehr empfindlicher Massendetektor eingesetzt werden. Die-
ses Prinzip wurde von Sauerbrey [147] als erstes beschrieben, zu dem auf den
Seiten 65 ff. näher eingegangen wird. Auch die Oberflächenrauigkeit und die
Beschaffenheit des Films spielt dabei eine wichtige Rolle (∆fR) [166168].
Wird der Schwingquarz in einem flüssigen Medium angeregt, hängt die Frequenz
auch von den Elektrolyteigenschaften ab. Änderungen in Viskosität η und Dich-
te ρ führen zu einer Dämpfung der Transversalwelle und so zu einer Änderung
der Frequenz (∆fL). Erste Berechnungen zu Frequenzänderungen durch Dämp-
fung in einem flüssigen Medium wurden von Kay K. Kanazawa und Joseph G.
Gordon [169, 170] durchgeführt, die auf den Seiten 67 ff. genauer erläutert wer-
den.
Da die Änderung der Frequenz von den Elektrolyteigenschaften abhängt, spielen
somit auch Änderungen der Temperatur (∆fT ), der Permittivität ε (∆fε) und
der Leitfähigkeit κ (∆fκ) des Elektrolyten [171173] eine Rolle. All diese Eigen-
schaften können schließlich zu Änderungen im Schwingungsverhalten des Quar-
zes führen [174178]. Die Liste an Parametern, die die Frequenz des Schwing-
quarzes beeinflussen, kann beliebig verlängert werden (z.B. Druck, Polarität,
viskoelastische Effekte, ...) [179181]. Viele Faktoren können jedoch aufgrund
ihres geringen Einflusses vernachlässigt oder bei konstanten Messbedingungen
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minimiert werden. Tabelle 3.4 fasst einige Faktoren zusammen.
Tabelle 3.4.: Auswahl an Parametern, die für die Änderung der Resonanzfre-
quenz verantwortlich sind, mit ihren mathematischen Ausdrücken.
Bezeichnung Parameter Ausdruck Literatur
∆fm Masse m − 2f02A√µQρQ∆m [147]
























∆fε,∆fκ Permittivität ε c0 + c1
√










1 Die Beschreibung der Oberflächenrauigkeit erfolgt mit der rms-Höhe h, der lateralen Län-
ge l und einer Normierungsfunktion F in Abhängigkeit von l und der Dämpfungslänge δ der
Fluidgeschwindigkeit.
2 c0, c1, c2 und c3 sind Konstanten.
3 Die Beschreibung der Änderung des Schwingungsverhaltens in einem Medium erfolgt mit
dem Elektrodenradius re und dem Absorptionskoeffizienten α des Mediums. a ist eine Kon-
stante.
Man sieht, die QCM ist ein sehr empfindliches Messgerät, es können somit aber
auch sehr genaue Messungen durchgeführt werden. Aufgrund ihrer hohen Emp-
findlichkeit ist ihr Einsatzbereich sehr variabel [183]. Die häufigste Anwendung
ist die Verfolgung von Massenänderungen, sei es bei Gas-Sensoren in der Ana-
lytik [184, 185], Untersuchung von Metallkorrosion oder Polymerisation in der
Elektrochemie [186188] oder Immuno- und DNA-Biosensoren in der Biochemie
[189, 190].
In den beiden folgenden Abschnitten soll nun genauer auf die Theorien der
beiden wichtigsten Faktoren eingegangen werden. Zum einen die Frequenzab-
hängigkeit durch Änderung der Masse auf der Quarzoberfläche (Prinzip nach
Sauerbrey), zum anderen die Dämpfung des Schwingquarzes durch ein flüssiges
Medium (Prinzip nach Kanazawa).
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Prinzip nach Sauerbrey
Durch Abscheidung eines dünnen Films auf der Quarzoberfläche ändert sich
die Resonanzfrequenz des Schwingquarzes. 1959 beschrieb Günter Sauerbrey
als erster diesen Effekt [147].
Wie bereits vorher erläutert, wird durch die Dickenscherschwingung des Quarzes
eine Transversalwelle senkrecht zur Schwingungsrichtung des Quarzes hervorge-















mit der Ausbreitungsgeschwindigkeit vQ der Transversalwelle in Quarz.
Ändert sich z.B. durch metallische Abscheidung auf der Quarzoberfläche die
Masse des Quarzes (siehe Abbildung 3.8) so ändert sich auch dessen Dicke.
Dadurch hat die Transversalwelle der Dickenscherschwingung einen längeren
Weg durch den Quarz, die Wellenlänge nimmt zu. Die Resonanzfrequenz nimmt
folglich durch Vergrößerung der Dicke nach Gleichung 3.33 ab.
Abbildung 3.8.: Oben: Schwingquarz im Ausgangszustand mit der Dicke dQ.
Unten: Nach Abscheidung einer neuen Schicht (dunkelgrau) mit
der Dicke d′Q.
Folgende mathematische Überlegungen sollen diesen Sachverhalt verdeutlichen.
Die Änderung der Resonanzfrequenz ∆fm eines Schwingquarzes aufgrund der
Änderung der Quarzdicke um ∆dQ kann durch Ableitung von Gleichung 3.33








∆fm = − vQ
2dQ
2 ∆dQ












Setzt man den Ausdruck für dQ von Gleichung 3.33 ein und löst nach ∆fm






Die Ausbreitungsgeschwindigkeit vQ der Transversalwelle kann man mit den
beiden Stoffkonstanten, dem Schermodul µQ = 2,947 · 1010 N m−2 [164, 191]





= 3336 m s−1 (3.37)
Die Änderung der Schichtdicke kann durch die Massenänderung ∆m auf dem






Durch Einsetzen der Gleichungen 3.37 und 3.38 in Gleichung 3.36 erhält man
die allgemeine Sauerbrey-Gleichung [147].
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Mit der Annahme, dass die Dichte des abgeschiedenen Mediums gleich der Dich-
te des Quarzes ist (ρM = ρQ), lässt sich daraus die spezielle Sauerbrey-Gleichung
herleiten. Durch Einführen des Kalibrierfaktors Cf kann die Gleichung weiter
vereinfacht werden.





∆m = −Cf∆m (3.40)
Daraus lassen sich folgende Schlüsse ziehen:
 Die Änderung der Frequenz ist direkt proportional zur Massenänderung.
Nimmt die Masse auf der Quarzoberfläche zu, nimmt die Frequenz ab und
umgekehrt.
 Je größer die Grundresonanzfrequenz f0 des Schwingquarzes ist, umso
größer ist die Frequenzänderung und auch die Massenauflösung.
 Da die Dicke des Quarzes dQ umgekehrt proportional zur Grundresonanz-
frequenz f0 des Quarzes ist, erhält man durch dünne Quarze eine bessere
Frequenzauflösung. Jedoch kann der Quarz aus praktischen Gründen nicht
unendlich dünn gearbeitet werden.
Voraussetzung für die Gültigkeit der Sauerbrey-Gleichung ist, dass sich bei der
Abscheidung eines Films auf der Quarzoberfläche die Rauigkeit nicht verändern
darf. Durch die Änderung der Rauigkeit wird eine größere Masse an Elektrolyt
auf der Oberfläche festgehalten, die auch mitbewegt werden muss [194, 195].
Bei niedrigerer Rauigkeit spielt vor allem der Flüssigkeitsdruck eine Rolle und
bewirkt eine Frequenzverlagerung [182]. Eine weitere Voraussetzung für die Gül-
tigkeit des Gesetzes ist, dass der abgeschiedene Film rigide, starr und sehr dünn
sein muss. Zudem dürfen sich die Viskosität und die Dichte auf der Quarzober-
fläche nicht ändern, da die Frequenzänderung sonst einen zusätzlichen Faktor
bekommt [169, 170].
Prinzip nach Kanazawa
Das Schwingungsverhalten eines Quarzes ändert sich auch, wenn dieser sich
in Kontakt mit einer Flüssigkeit befindet. Kanazawa et al. stellten 1985 eine
mathematische Beziehung zum Schwingungsverhalten eines Quarzkristalls in
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Kontakt mit einer Flüssigkeit auf [169, 170]. Dabei berechneten sie die Abhän-
gigkeit der Serienresonanzfrequenz von der Dichte ρL und der Viskosität ηL des
Elektrolyten.
Ausgegangen wird von der allgemeinen Gleichung für das Schermodul µQ eines
Schwingquarzes. µQ ist zusammengesetzt aus dem Verhältnis der Scherspannung
τ und dem Tangens des Scherwinkels Θ, die sog. Gleitung. Die Scherspannung
τ ist dabei die Kraft pro Fläche, die parallel zur Oberfläche in x -Richtung auf
den Quarz wirkt und ihn um die Strecke ux verformt (siehe Abbildung 3.9).










Abbildung 3.9.: Modell zur Veranschaulichung der Berechnungen von Kanaza-
wa. Details, siehe Text.
Aus der Gleichung für das Schermodul lässt sich somit für die Scherkraft F x,Q
der folgende Ausdruck schreiben.




Die allgemeine Formel der Kraft ist das Produkt aus der Masse m1 und der
Beschleunigung a.




Somit lässt sich die Änderung der Kraft F x,Q über eine bestimmte Dicke dz







1m = ρV = ρAdz.
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Durch Kombination von Gleichung 3.42 und 3.44 erhält man eine Gleichung,










Die Gleichung ist eine lineare partielle Differentialgleichung zweiter Ordnung
und lässt sich mit der allgemeinen Lösung für Differentialgleichungen dieses
Typs1 lösen. Die allgemeine Lösung für die elastische Verschiebung ux lautet
daher





mit den beiden Schwingungsamplituden AQ+ und A
Q
− der Scherwelle in +z- und





Als Randbedingung für ux muss gelten, dass am unteren Ende des Quarzes
bei z = 0 keine Scherkraft wirkt, F x,Q(0, t) = 0. Das wiederum bedeutet nach
Gleichung 3.42, dass auch die Änderung der Auslenkung ∂ux(0,t)
∂z
an dieser Stelle




= −ikQAQ+e−i(kQz−ωt) + ikQAQ−ei(kQz+ωt) (3.47)
= −ikQAQ+eiωt + ikQAQ−eiωt = 0
Die beiden Schwingungsamplituden AQ+ und A
Q
− müssen somit identisch sein.
Die Gleichung entspricht an dieser Stelle der Grundgleichung für eine Schwin-




0 , die maximale Amplitude der Scherwelle in
z -Richtung. Für das Schwingungsverhalten des Quarzes lässt sich somit folgen-
der Ausdruck schreiben.









1y(x, t) = Ae−i(kx−ωt) +Bei(kx+ωt).
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Betrachtet man die Oberseite des Schwingquarzes bei z = dQ, so ist an einem
freien Schwingquarz auch hier die Kraft gleich Null, F x,Q(dQ, t) = 0 und somit




= 2AQ0 kQ sin(kQz)e
iωt = 0 (3.49)
Damit diese Gleichung erfüllt wird, muss der Sinus bei z = dQ gleich Null sein.
Es muss also gelten: kQdQ = npi für n ∈ N∗. Setzt man für diesen Ausdruck








In den meisten Fällen jedoch ist der Quarz mit einem flüssigen Medium in
Kontakt. Wird der Quarz einer Scherkraft ausgesetzt, so wirkt diese auch im
flüssigen Medium. Die Kraft, die auf den Elektrolyten mit der Viskosität ηL in
x -Richtung wirkt, beeinflusst somit die Fließgeschwindigkeit vx.




Analog zum Quarz kann auch die Änderung der Kraft in z -Richtung als Be-

















Diese Gleichung ist eine parabolische Differentialgleichung und lässt sich mit
dem dafür passenden allgemeinen Lösungsansatz1 berechnen. Da jetzt der Be-
reich über dem Quarz betrachtet wird, verschiebt sich dieser auf der z -Achse
für die Werte z ≥ dQ.
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− sind die Schwingungsamplituden des Elektrolyten, die in +z- und





Mit der zusätzlichen Randbedingung, dass die Fließgeschwindigkeit auch in un-
endlicher Entfernung zur Quarzoberfläche einen endlichen Wert besitzen muss
( lim
z→∞
vx(z, t) 6=∞), kann Gleichung 3.54 weiter vereinfacht werden.
AL− muss daher gleich Null sein und der zweite Term in Gleichung 3.54 fällt
weg. Betrachtet man sich das Schwingungsverhalten auf der Quarzoberfläche
(z = dQ) passt sich die Bewegung des Elektrolyten der Schwingung des Quar-
zes an. Man erhält die allgemeine Gleichung für eine Schwingung, AL+ ist somit
gleich der maximalen Amplitude AL0 .






Durch Einsetzen von AL0 und Umformen
1 von Gleichung 3.54 erhält man einen









Mit den beiden Ausdrücken für das Schwingungsverhalten des Quarzes ux (Glei-
chung 3.48) und der Fließgeschwindigkeit vx (Gleichung 3.56) können die Be-
wegungen beider Teile des Systems beschrieben werden. Bei z = dQ können
diese nun zusammengeführt werden, da dieser Bereich als feste Grenzschicht





















Laut dem dritten Newton'schen Gesetz und dem Prinzip von actio gleich
reactio wirken die beiden Kräfte F x,Q(z, t) (Gleichung 3.42) und F x,L(z, t)
(Gleichung 3.51) gegeneinander. Es gilt somit









Setzt man nun die Funktionen für ux(dQ, t) und vx(dQ, t) ein, erhält man durch
Umformen den Ausdruck

















Für die Winkelfrequenz kann nun der Ausdruck ω = ω0 + ∆ω geschrieben
werden, die Änderung der Grundfrequenz um ∆ω. Mit Gleichung 3.50 kann





























Da die Änderung der Frequenz ∆ω im Vergleich zur Grundfrequenz ω0 viel
kleiner ist, kann die Gleichung weiter vereinfacht werden1.
1tan(x+ npi) = tanx; für kleine Winkel im Bogenmaß gilt zudem die Näherung tanx = x.
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Nach Substitution (ω = 2pif) erhält man am Ende einen Ausdruck für die
Änderung der Resonanzfrequenz eines Schwingquarzes in Kontakt mit einem









Die Gleichung besagt, dass die Frequenzänderung eines Schwingquarzes in Kon-
takt mit einer Flüssigkeit von dessen Dichte ρL und Viskosität ηL abhängig ist.
Voraussetzung dabei ist eine konstante Temperatur sowie ein konstanter Druck.
Die Gültigkeit dieser Gleichung wurde unter anderem an wässrigen Lösungen
von Glucose und Ethanol untersucht [169, 170].
3.5.2. Die elektrochemische Quarzmikrowaage - EQCM
3.5.2.1. Kopplung zur EQCM
Durch Kombination der QCM mit einem Potentiostaten / Galvanostaten kön-
nen auf einem Schwingquarz elektrochemische Messungen, z.B. Abscheidungen,
durchgeführt werden. Dadurch ist die gleichzeitige Aufnahme der Resonanzfre-
quenz und der elektrochemischen Daten möglich, wodurch der Informationsge-
halt einer Messung vergrößert werden kann. Die Kopplung dieser beiden Sys-
teme wird als elektrochemische Quarzmikrowaage (EQCM) bezeichnet. Somit
erhält man neben der Stromantwort des Potentiostaten / Galvanostaten auch
die Frequenzantwort der QCM.
Für die Messungen dieser Arbeit wird die schnelle, Impedanz scannende QCM
von Franz Wudy und Michael Multerer [157, 158, 196, 197] benutzt, die in der
Arbeitsgruppe entwickelt wurde. Die Kopplung zur EQCM erfolgt über den
Arbeitselektrodenanschluss des Potentiostaten / Galvanostaten, der an den Ar-
beitselektrodeneingang der QCM angeschlossen wird. Dadurch wird die obere
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Seite, die mit dem Elektrolyten in Kontakt ist, zur Arbeitselektrode für elektro-
chemische Messungen. Die Rückseite des Quarzes ist mit der QCM verbunden,
elektrisch isoliert von der Vorderseite. Somit kann ein Wechselfeld an die beiden
Quarzseiten angelegt werden, wodurch der Quarz zum Oszillieren angeregt wird.
Abbildung 3.10 zeigt den schematischen Aufbau der EQCM  die Kopplung
aus einem Potentiostaten und der QCM.
Abbildung 3.10.: Vereinfachter Aufbau der EQCM aus Potentiostat und QCM.
Die Anordnung entspricht einer Dreielektrodenanordnung mit
Arbeitselektrode (WE), Gegenelektrode (CE) und Referenz-
elektrode (RE).
3.5.2.2. Messparameter
Aus der Frequenzänderung können einerseits Aussagen über Massenänderun-
gen getroffen, andererseits auch Änderungen der Oberflächenbeschaffenheit be-
schrieben werden. Für die Auswertung sind daher die beiden Resonanzfrequen-
zen fs und fp wichtig.
Massenänderung
Die Änderung der Resonanzfrequenz gibt Aufschluss über Massenänderungen
aufgrund von Filmbildung auf der Quarzoberfläche. Für die Messungen wird
die Änderung der Serienresonanzfrequenz ∆fs in Bezug zur Startfrequenz fs(0)
verwendet. Im Gegensatz zur Parallelresonanzfrequenz fp wird fs nicht von
parasitären Nebenkapazitäten beeinträchtigt (siehe auch Gleichung 3.28).
∆fs = fs(t)− fs(0) (3.64)
Damit man die Frequenzänderungen auch spezifischen Massen zuordnen kann,
muss die spezielle Sauerbrey-Gleichung [147] mit dem Faraday'schen Gesetz
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kombiniert werden. Das Faraday'sche Gesetz beschreibt dabei den Stoffumsatz





F ist die Faradaykonstante (96485 C mol−1) und z die Ladungszahl. Durch
Auflösen nach ∆m und Einsetzen in die Sauerbrey-Gleichung erhält man an-
schließend den Ausdruck





bezeichnet die durchschnittliche molare Masse pro geflossener La-
dung und wird im weiteren Verlauf als mpe-Wert bezeichnet, engl. equivalent









Der mpe-Wert gibt somit die durchschnittlichen molaren Massen von den Spezi-
es an, die sich auf der Oberfläche ablagern. Der Kalibrierfaktor Cf ist bekannt.
Durch Berechnung der Ladung und der Auftragung von ∆fs gegen ∆Q können
bei linearen Verläufen für kleine Potentialabschnitte die Steigungen berechnet
und in die Gleichung eingesetzt werden.
Bei dieser Methode muss jedoch beachtet werden, dass der mpe-Wert nur ein
Durchschnittswert ist. Abschätzungen von Massen sollten daher am besten in
Kombination mit Oberflächenanalysemethoden durchgeführt werden. Damit er-
hält man eine sehr gute Methode, mit der sich genaue Aussagen über mögliche
Reaktionsabläufe und die dabei beteiligten Spezies treffen lassen.
Qualitätsfaktor
Eine weitere aussagekräftige Größe ist der Qualitätsfaktor QE, der Informatio-
nen über die Amplitude und die Dämpfung eines Messsignals gibt. Der allge-
meine Qualitätsfaktor QE ist definiert als das Verhältnis zwischen der in der







Diese beiden Größen sind mit der EQCM jedoch nicht zugänglich. Daher wird
auf andere Messgrößen zurückgegriffen, die auch messtechnisch erfassbar sind.




fp − fs (3.69)
Die Änderung von fs gibt Aufschluss über Massenänderungen im System, wäh-
rend die Frequenzdivergenz (fp − fs) Informationen über die Oberflächenbe-
schaffenheit gibt. Nimmt die Masse auf der Quarzoberfläche z.B. durch einen
abgeschiedenen Film zu, verringert sich die Resonanzfrequenz. Wird die Ober-
fläche zusätzlich rauer, nimmt auch die Differenz zwischen den beiden Reso-
nanzfrequenzen fs und fp zu. Der Qualitätsfaktor Q∆f verringert sich somit
stärker durch die Zunahme der Rauigkeit auf der Quarzoberfläche.
3.5.2.3. Apparativer Aufbau
Die Messzellen für die EQCM-Messungen wurden in der Mechanikwerkstatt
der Universität Regensburg angefertigt. Diese müssen den Schwingquarz dicht
einpassen, damit nur die Vorderseite mit dem Elektrolyten in Kontakt ist und
keine weiteren Zellbestandteile oder die Quarzrückseite. Andererseits darf der
Schwingquarz auch nicht zu stark befestigt werden, da er leicht brechen kann.
Vorder- und Rückseite müssen elektrisch voneinander isoliert sein. Abbildung
3.11 zeigt einen schematischen Aufbau der Messzelle.
Die Zellen wurden derart entwickelt, dass Messungen mit einer Dreielektro-
denanordnung möglich sind. Die Öffnung der Messzelle kann mit einem De-
ckel (A) aus Teflon verschlossen werden, der gleichzeitig die Halterung für die
Gegen- und Referenzelektrode ist. Für die Referenzelektrode (B1) dient ein
VA-Stahlgewinde, an dessen Unterseite Lithiummetall angebracht werden kann.
Mit einem Schraubgewinde aus PEEK, das chemisch inert und mechanisch stabil
ist, wird der Metallstift vom Elektrolyten isoliert, sodass nur das Lithiummetall
Kontakt zum Elektrolyten hat. Als Halterung für die Gegenelektrode (B2) dient
eine kleine Schraubklemme, an die ein Lithiummetallstreifen befestigt werden
kann. Der Stift aus VA-Stahl hat keinen direkten Kontakt mit dem Elektroly-
ten.
Der Zellkörper (C) besteht wie der Deckel ebenfalls aus Teflon, an dem sich
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Abbildung 3.11.: Schematischer Aufbau der Messzelle für die Messungen mit
der EQCM. Details, siehe Text.
seitlich eine Öffnung für den Schwingquarz befindet. In diese Öffnung wird eine
Halterung (D) aus VA-Stahl geschraubt, in die ein O-Ring aus Kalrez (Höfert)
eingelegt wird. Auf den O-Ring wird der Schwingquarz platziert und mit einem
Schraubgewinde (E) aus PEEK befestigt. Dadurch wird der Schwingquarz plan
auf den O-Ring gepresst und dichtet die Zelle ab. Die Vorderseite des Quar-
zes, die in Kontakt mit dem Elektrolyten ist und als Arbeitselektrode dient, ist
mit dem Metallgewinde elektrisch verbunden. Über einen 2 mm-Steckverbinder
am Gewinde kann der Arbeitselektrodenausgang des Potentiostaten / Galva-
nostaten und der QCM angeschlossen werden. Die Rückseite des Quarzes wird
mit zwei Kontaktstiften (F) elektrisch isoliert von der Vorderseite kontaktiert
und mit dem QCM-Ausgang verbunden.
Für die Löslichkeitsmessungen mit der QCM wurde der Aufbau der Messzel-
le abgeändert und es wurde eine Thermostatisierung hinzugefügt. Wasser- und
Ölkühlung mussten verworfen werden, da im Handschuhkasten gearbeitet wer-
den soll. Stattdessen wurde auf ein Peltier-Element zurückgegriffen, mit dem
die Temperatur geregelt werden soll. Der genaue Aufbau der Zelle wird später
besprochen (siehe Kapitel 4.3.1).
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4.1. Materialien und Geräte
Geräte
Alle Messungen mussten aufgrund der Hydrolyseempfindlichkeit der Lithiumsal-
ze unter Luft- und Wasserausschluss durchgeführt werden. Die Elektrolyte wur-
den daher im Argon-Handschuhkasten (Mecaplex GB80) hergestellt. Der Was-
sergehalt betrug weniger als 1 ppm und der Sauerstoffgehalt lag unter 5 ppm.
Der Wassergehalt wurde für jeden Elektrolyten mittels Karl-Fischer-Titration
(DL18, Mettler, Gießen) bestimmt. Die Dichten der Lösungen wurden mit einem
Präzisions-Densitometer (DMA 60/DMA 602, Anton Paar, Ostfildern) gemes-
sen und daraus die genauen Konzentrationen bestimmt.
Für die Impedanzmessungen wurde das Impedanzspektrometer Solartron SI
1260 von Solartron Analytical (Hampshire, Vereinigtes Königreich) benutzt.
Die potentiostatischen Messungen wurden mit drei unterschiedlichen Potentio-
staten / Galvanostaten durchgeführt. Zum einen wurde der CubePOT verwen-
det, ein an der Arbeitsgruppe entwickeltes Messgerät [158], zum anderen der
Autolab PGSTAT30 mit FRA2-Modul und BOOSTER10A von ECO CHEMIE
(Utrecht, Niederlande) sowie der Reference 600 von Gamry Instruments (War-
minster, PA, USA).
Für die EQCM-Messungen wurde die an der Arbeitsgruppe von Multerer und
Wudy [157, 158, 197] entwickelte QCM verwendet.
Chemikalien
In dieser Arbeit wurden fünf unterschiedliche Lithiumsalze untersucht. Tabelle
4.1 fasst die Reinheiten und die Bezugsquellen der Salze zusammen.
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Tabelle 4.1.: Reinheiten und Bezugsquellen der untersuchten Lithiumsalze.
Lithiumsalz Reinheit Bezugsquelle
LiTfa p.A. Merck KGaA (Darmstadt)
LiPF6 p.A. Stella Chemifa Corp. (Osaka, Japan)
LiBF4 p.A. Stella Chemifa Corp. (Osaka, Japan)
LiDFOB >99 % AG Elektrochemie und Elektrolyte
LiBOB p.A. Chemetall (Frankfurt a.M.)
Als Lösemittel wurden für die Messungen Ethylencarbonat (EC), Diethylcar-
bonat (DEC), Dimethylcarbonat (DMC) und Ethylmethylcarbonat (EMC) ver-
wendet. Sie wurden in der Reinheit Selectipur von Merck KGaA (Darmstadt)
bezogen.
Die untersuchten Ionischen Flüssigkeiten (ILs) mit ihren Strukturen und Be-
zeichnungen sind in Tabelle A.1 im Anhang zusammengefasst. Alle ILs sind
hochrein und wurden von Merck KGaA (Darmstadt) bezogen.
Elektrodenmaterialien
Für die EQCM- und Löslichkeitsmessungen wurden 6MHz-Schwingquarze der
Firma Eller (Hammersbach) verwendet. Der Durchmesser der Quarze betrug
14 mm, die aktive Oberfläche 0,357 cm2. Zum Einsatz kamen dabei mit Gold
und mit einer Aluminiumlegierung (Reinheit 99,999 %) besputterte Quarze.
Als Elektrodenmaterialien dienten zum einen Aluminiumfolien, wie sie auch bei
der Batterieherstellung in der Industrie verwendet werden. Als Kathodenma-
terial wurde Lithiumeisenphosphat (LiFePO4) verwendet. Alle Elektrodenkom-
ponenten wurden von der Universität Münster bereitgestellt1.




Die Leitfähigkeit ist ein wichtiger Parameter für Elektrolyte. Er bestimmt u.a.
die Joule'sche Wärme und die Leistung der Zelle, siehe auch Kapitel 3.4. Daher
wurden in dieser Arbeit die Leitfähigkeiten von vier unterschiedlichen Lithium-
salzen verglichen. Zudem wurde der Einfluss von Ionischen Flüssigkeiten (ILs)
auf die Gesamtleitfähigkeit von Lithiumelektrolyten untersucht, um somit ers-
te Abschätzungen zu machen, welche ILs für spätere Anwendungen, z.B. als
Lösemittelersatz, in Frage kommen.
Der Messaufbau zur Leitfähigkeitsbestimmung und die Messdurchführung wur-
den bereits in den Kapiteln 3.4.2 und 3.4.3 erläutert. Im folgenden Abschnitt
sollen die Ergebnisse zu den Messungen dieser Arbeit besprochen werden.
4.2.1. Lösungen reiner Salze
Die Leitfähigkeit von nicht-wässrigen Elektrolyten reiner Lithiumsalze wurde in
Abhängigkeit von der Temperatur und der molalen Konzentration bestimmt.
Als Lösemittel wurde eine Mischung aus EC und DEC verwendet, mit einem
Massenverhältnis w von 3/7. Der Wassergehalt für die Elektrolyte lag unter
50 ppm.
Für die Untersuchungen wurden vier Lithiumsalze verwendet. Als Standard
diente Lithiumhexafluorphosphat (LiPF6), welches das gebräuchlichste Salz für
LIB-Anwendungen ist. Zudem wurde die Leitfähigkeit der Boratsalze Lithium-
tetrafluorborat (LiBF4), Lithiumdifluormono(oxalato)borat (LiDFOB) und Li-
thiumbis(oxalato)borat (LiBOB) gemessen. Dabei ist vor allem LiDFOB inte-
ressant, ein neues vielversprechendes Lithiumsalz, das mit einer an der Arbeits-
gruppe entwickelten chlorid-freien Syntheseroute1 [45] hergestellt wurde.
Die Abbildungen 4.1 bis 4.4 zeigen die Ergebnisse der Leitfähigkeitsmessungen
von LiPF6, LiBF4, LiDFOB und LiBOB in Abhängigkeit von der Konzentra-
tion und der Temperatur. Die Messungen wurden in einem Temperaturbereich
zwischen +50 und -20 ◦C in einem Abstand von 10 ◦C durchgeführt. Die Ein-
waagen zu den Elektrolyten sind im Anhang in den Tabellen A.2, A.4, A.6
und A.8 zu finden. Die vorangegangene Zellkalibrierung und Bestimmung der
Wechselspannungsfrequenzen wurde bereits in Kapitel 3.4.3 beschrieben.
1Dank an Marius Amereller, der das Salz LiDFOB synthetisierte.
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Abbildung 4.1.: Spezifische Leitfähigkeit κ von LiPF6 in EC/DEC (3/7) in
Abhängigkeit der molalen Konzentration m und der Tempe-
ratur. Von oben nach unten: +50 ◦C, +40 ◦C, +30 ◦C, +20 ◦C,
+10 ◦C, 0 ◦C, -10 ◦C und -20 ◦C.
Abbildung 4.2.: Spezifische Leitfähigkeit κ von LiBF4 in EC/DEC (3/7) in
Abhängigkeit der molalen Konzentration m und der Tempe-
ratur. Von oben nach unten: +50 ◦C, +40 ◦C, +30 ◦C, +20 ◦C,
+10 ◦C, 0 ◦C, -10 ◦C und -20 ◦C.
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Abbildung 4.3.: Spezifische Leitfähigkeit κ von LiDFOB in EC/DEC (3/7) in
Abhängigkeit der molalen Konzentration m und der Tempera-
tur. Von oben nach unten: +50 ◦C, +40 ◦C, +30 ◦C, +20 ◦C,
+10 ◦C, 0 ◦C, -10 ◦C und -20 ◦C.
Abbildung 4.4.: Spezifische Leitfähigkeit κ von LiBOB in EC/DEC (3/7) in
Abhängigkeit der molalen Konzentration m und der Tempera-
tur. Von oben nach unten: +50 ◦C, +40 ◦C, +30 ◦C, +20 ◦C,
+10 ◦C, 0 ◦C, -10 ◦C und -20 ◦C.
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Die Messungen zeigen, dass LiPF6 im Vergleich zu den anderen Salzen die höchs-
ten Leitfähigkeiten aufweist. Von den Boratsalzen hat LiBF4 die mit Abstand
niedrigste Leitfähigkeit. LiDFOB und LiBOB besitzen ähnliche Leitfähigkeiten,
deren Werte zwischen denen von LiPF6 und LiBF4 liegen. LiDFOB besitzt je-
doch bessere Tieftemperatureigenschaften, erst bei Temperaturen über 20 ◦C ist
die Leitfähigkeit von LiBOB größer als von LiDFOB. Tabelle 4.2 fasst einige
Werte für verschiedene Temperaturen zusammen.
Betrachtet man den Verlauf der Leitfähigkeit mit zunehmender Konzentrati-
on, steigt diese aufgrund der Zunahme von Ladungsträgern im Elektrolyten
zunächst an. Ab einem bestimmten Konzentrationswert wird ein Maximum er-
reicht und κ nimmt wieder ab. Dieses Verhalten, das im Buch Handbook of
Battery Materials [201, Seite 485] genau diskutiert wurde, beschrieb Molenat
[202] folgendermaßen: steigende Konzentration gleich steigende Ladungsträger-
zahl  steigende Konzentration gleich abnehmende Beweglichkeit. Mit Hilfe der
Casteel-Amis Gleichung (Gleichung 3.20) können die Maxima der Kurven und
die dazugehörigen Konzentrationen bestimmt werden. Eine ausführliche Auflis-
tung aller Leitfähigkeiten und Fit-Parameter ist in den Tabellen A.3, A.5, A.7
und A.9 des Anhangs zu finden.
Tabelle 4.2.: Maximale spezifische Leitfähigkeiten der untersuchten Lithiumsal-
ze in EC/DEC (3/7).
ϑ κmax
◦C mS cm−1
LiPF6 LiBF4 LiDFOB LiBOB
-20 2,11 0,77 1,57 1,321
20 6,21 1,92 4,32 4,29
50 10,26 3,01 7,07 7,53
LiPF6 > LiDFOB ≈ LIBOB > LiBF4
1 Bei Temperaturen unter 20 ◦C zeigt der Verlauf der spezifischen Leitfähigkeit kein Ma-
ximum, die Werte für κmax mussten daher extrapoliert werden. Daher ist dieser Wert nur
eingeschränkt gültig.
Der Grund für die höhere Leitfähigkeit von LiPF6 liegt in der geringeren Io-
nenassoziation. LiBF4 hingegen weist von den Salzen aufgrund der geringen
Ionengröße des Anions zwar die höchste Ionenmobilität auf [203], die Leitfähig-
keit wird jedoch durch die starke Assoziation deutlich verringert [47, 203].
Durch Substitution der Fluoratome mit Oxalatgruppen am Boratom wird die
Ionenassoziation deutlich verringert, erkennbar an den höheren Leitfähigkeiten
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von LiDFOB und LiBOB im Vergleich zu LiBF4. Die negative Ladung wird
durch die Oxalatgruppe besser vom Lithiumion abgeschirmt. Bei LiBOB steigt
die Leitfähigkeit nicht mehr weiter, da durch die doppelte Substitution auch die
Ionengröße weiter zunimmt. Dem Effekt der geringeren Assoziationskonstante
wirkt die Zunahme der Ionengröße entgegen, mit der Folge, dass bei LiBOB die
Leitfähigkeit nicht weiter zunimmt.
Das bessere Tieftemperaturverhalten von LiDFOB gegenüber LiBOB liegt ver-
mutlich in der unsymmetrischen Struktur des DFOB-Anions. Dadurch kommt
es zur späteren Auskristallisation des Salzes, wodurch bei niedrigeren Tempe-
raturen noch mehr freie Ionen vorhanden sind.
Ein weiterer Effekt durch die Substitution am Boratom mit Oxalat ist die Ab-
nahme der Salzlöslichkeit in nicht-wässrigen Lösemitteln. Das fluor-freie Salz
LiBOB besitzt die niedrigste Löslichkeit aller untersuchten Salze. Zudem nimmt
die Löslichkeitsrate stark ab, die ebenfalls bei LiBOB am geringsten ist. Für eine
0,7 molale Lösung von LiBOB in EC/DEC (3/7) muss man bereits eine Woche
rühren, damit eine klare Lösung vorliegt. Die geringe Löslichkeit von LiBOB
ist auch der Grund dafür, dass der Kurvenverlauf der spezifischen Leitfähigkeit
(siehe Abbildung 4.4) kein Maximum im untersuchten Konzentrationsbereich
aufweist. Eine maximale Leitfähigkeit κmax kann somit bei Temperaturen über
25 ◦C nicht erreicht werden.
Mit steigendem Fluorgehalt nimmt die Löslichkeit jedoch deutlich zu, LiDFOB
löst sich bereits viel schneller und es sind Lösungen mit einer doppelt so großen
Konzentration möglich. Der Kurvenverlauf der Leitfähigkeit von LiDFOB (sie-
he Abbildung 4.3) zeigt hier bereits das charakteristische Maximum. Die größte
Löslichkeit der vier untersuchten Salze besitzt LiPF6.
Zusammenfassend kann man sagen, dass LiDFOB eine interessante Alternati-
ve zu LiPF6 und LiBOB darstellt. Aufgrund der Struktur des Anions mit den
zwei Fluoratomen und der Oxalatgruppe wird die Assoziation der Ionen soweit
gesenkt, dass die Leitfähigkeit im Vergleich zu LiBF4 deutlich zunimmt. An-
dererseits wird die Mobilität nicht zu stark beeinträchtigt wie bei LiBOB, bei
dem keine weitere Leitfähigkeitszunahme mehr zu beobachten ist. Zudem zeigt
LiDFOB auch bei niedrigen Temperaturen noch eine erhöhte Leitfähigkeit.
Weiter lässt sich schlussfolgern, dass mit zunehmendem Fluorgehalt auch die
Salzlöslichkeit zunimmt. Im Gegensatz zu LiBOB zeigt LiDFOB bereits eine
sehr gute Löslichkeit. In Kapitel 4.3 wird auf die Bestimmung der Löslichkeit
mit der QCM genauer eingegangen werden.
85
4. Messungen und Ergebnisse
4.2.2. Einfluss von IL-Additiven auf die Leitfähigkeit
Die vorherigen Messungen zeigten, dass LiDFOB eine ausreichende Leitfähig-
keit für praktische Anwendungen aufweist. Im Vergleich zu LiPF6 sind die
Werte zwar geringer, dennoch besitzt LiDFOB einige Vorteile. Der wichtigs-
te Aspekt ist dabei dessen größere thermische Stabilität [45], wodurch sich der
Arbeitsbereich des Elektrolyten deutlich vergrößert. Neben dem Salz ist jedoch
auch die thermische Stabilität des Lösemittelgemischs wichtig. Vor allem bei
nicht-wässrigen Elektrolyten muss dieser Aspekt beachtet werden, da die meis-
ten Carbonate einen niedrigen Siede- und Flammpunkt besitzen. Dadurch kann
es zu ernsten Zwischenfällen kommen, bei denen die Zellen in Brand geraten
und explodieren können.
Ionische Flüssigkeiten (engl. Ionic Liquids, ILs) sind daher schon seit länge-
rem als mögliche Alternative zu nicht-wässrigen Lösemitteln im Gespräch. Diese
Salze sind aufgrund der Strukturen von Anion und Kation unter 100 ◦C flüs-
sig. Werden diese Strukturen noch unregelmäßiger, können die Salze schon bei
Raumtemperatur flüssig sein, man spricht dann von Room Temperature Ionic
Liquids (RTILs). Dadurch, dass sie einen geringen Dampfdruck besitzen und
thermisch sehr stabil sind, wird die Brand- und Explosionsgefahr einer Batte-
rie deutlich verringert. Diese Eigenschaften spielen bei Sicherheitsfragen in der
Herstellung und für den kommerziellen Einsatz von Lithium-Ionen-Batterien
eine bedeutende Rolle.
Ein Problem von ILs ist die oft aufwendige Synthese und deren oft geringe
Reinheit. Die Kosten für ILs sind daher noch sehr hoch und schmälern den
großtechnischen Einsatz. Ein weiterer Nachteil von ILs ist ihre hohe Viskosität,
die die Leitfähigkeit eines Elektrolyten deutlich verringern kann. Bisher konn-
ten noch keine ILs mit annehmbaren Viskositäten synthetisiert werden. Durch
Mischen mit nicht-wässrigen Lösemitteln, die eine geringe Viskosität besitzen,
kann man jedoch die Gesamtviskosität reduzieren.
Die Messungen dieser Arbeit, zusammen mit Sandra Zugmann durchgeführt,
können erste Einblicke über den Einsatz von ILs in Lithiumelektrolyten geben
[40]. Dazu wurden mehreren Elektrolyten ILs zugegeben und die Auswirkun-
gen auf die Gesamtleitfähigkeit untersucht. So konnte geklärt werden, welche
ILs grundsätzlich für den Einsatz in Elektrolyten geeignet sind und welche die
besten Voraussetzungen mitbringen.
Zunächst wurden auch hier die Leitfähigkeiten der reinen Salzelektrolyte in Ab-
hängigkeit von der Konzentration und der Temperatur in einem Bereich von -35
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bis +30 ◦C gemessen. Dabei wurden die beiden Salze LiPF6 und LiDFOB mit-
einander verglichen. Als Lösemittelgemisch wurde ein ternäres Gemisch aus EC,
DMC und EMC im Massenverhältnis w von 1/2,5/6,5 verwendet. Das Lösemit-
telgemisch besitzt einen weiten Temperaturbereich bis -60 ◦C [204] und ermög-
licht vor allem bei niedrigen Temperaturen noch sehr hohe Leitfähigkeiten [205].
Die Einwaagen der Lösungen sind in den Tabellen A.10 und A.13 des Anhangs
zusammengefasst. Der Wassergehalt der Elektrolyte lag unter 50 ppm.
Die Leitfähigkeitsmessungen der reinen Elektrolyte in Abhängigkeit der Tempe-
ratur und der Konzentration sind in Abbildung 4.5 dargestellt. Die dazugehöri-
gen Casteel-Amis Fit-Parameter sind in den Tabellen A.11 und A.14 aufgelistet.
Wie schon bei den Messungen in Kapitel 4.2.1 gezeigt, besitzt LiPF6 aufgrund
seiner höheren Dissoziationskonstante eine größere Leitfähigkeit als LiDFOB.
Die Leitfähigkeit von LiPF6 bei 25 ◦C beträgt 8,28 mS cm−1, für LiDFOB liegt
der Wert bei 4,78 mS cm−1. Die Werte liegen also um mehr als 40 % auseinan-
der.
Abbildung 4.5.: Spezifische Leitfähigkeit κ von LiPF6 (links) und LiDFOB
(rechts) in EC/DMC/EMC (1/2,5/6,5) in Abhängigkeit der
molalen Konzentration m und der Temperatur. Von oben nach
unten: +30 ◦C, +25 ◦C, +15 ◦C, +5 ◦C, -5 ◦C, -15 ◦C,
-25 ◦C und -35 ◦C.
Um den Effekt von ILs auf die Gesamtleitfähigkeit zu untersuchen, wurden
zu den Elektrolyten unterschiedliche ILs mit einem Massenanteil w von 10 %
zugegeben. Die Konzentration des Lithiumsalzes betrug 1,45 mol kg−1LM . Die
Bezeichnungen und Strukturen der Additive sind in Tabelle A.1 des Anhangs
aufgelistet, die Einwaagen zu den Elektrolyten finden sich in den Tabellen A.12
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und A.15. Der Wassergehalt der Elektrolyte lag unter 50 ppm. Die Leitfähigkei-
ten der Elektrolyte wurden in Abhängigkeit der Temperatur in einem Bereich
zwischen +60 ◦C und -15 ◦C gemessen.
Die Abbildungen 4.6 und 4.7 zeigen die Ergebnisse der Leitfähigkeitsmessungen
mit den IL-Additiven.
Man kann erkennen, dass sich die Gesamtleitfähigkeit mit LiPF6 als Elektrolyt-
salz nicht durch Zugabe von ILs verbessern lässt. Im Gegenteil, die Leitfähig-
keiten liegen deutlich unter den Werten des reinen Elektrolyten.
Geringe Zunahmen konnten nur bei höheren Temperaturen mit den beiden ILs
bmpl fap und bmpl ntf beobachtet werden. Diese beiden ILs zeigen auch bei
niedrigeren Temperaturen die geringsten Abnahmen. Zu erklären ist das einer-
seits mit der Größe des Kations bmpl, welches das kleinste der drei untersuchten
ist. Dadurch ist die Viskosität am geringsten und die Ionenmobilität wird nicht
zu stark eingeschränkt. Die ILs mit den größten Kationen, hier P(h3)t, zeigen
alle zusammen deutliche Leitfähigkeitserniedrigungen von bis zu 29 %, vor al-
lem bei niedrigen Temperaturen. Der Elektrolyt mit dem IL-Zusatz P(h3)t fap
kristallisiert bereits vorzeitig unter -10 ◦C aus.
Unterschiede in der Leitfähigkeit entstehen auch aufgrund der Größe des An-
ions. Zeigen bmpl fap und bmpl ntf nur geringe Abnahmen, so erkennt man mit
bmpl tfa einen stärkeren Abfall. Aufgrund der geringen Größe des Triflat-Anions
wird die Assoziationskonstante deutlich vergrößert, wodurch die Leitfähigkeit
ebenso deutlich abnimmt. Werden die Anionen vergrößert, bzw. wird die ne-
gative Ladung besser delokalisiert, steigt die Dissoziationskonstante und somit
auch die Leitfähigkeit.
Ganz anders ist die Situation mit LiDFOB, bei dem teilweise deutliche Verbes-
serungen in der Leitfähigkeit erzielt werden. Auch hier sind die bmpl-ILs mit
den kleinsten Kationen die mit den größten Zunahmen. Vor allem bei höheren
Temperaturen kann die Elektrolytleitfähigkeit um bis zu 26 % verbessert werden
und auch bei Minusgraden sind noch Steigerungen von 19 % zu verzeichnen. Je
größer die Kationen werden, umso deutlicher wird der Leitfähigkeitsabfall. Die
Phosphonium-ILs können auch hier nicht zu Steigerungen in der Leitfähigkeit
beitragen. Der Abfall fällt aber im Vergleich zu LiPF6 nicht so deutlich aus.
ILs mit größeren Anionen und einer geringen Assoziationskonstante zeigen auch
hier wieder die besten Ergebnisse. Dabei fällt auf, dass die Elektrolyte mit
bob-ILs eine stärkere Temperaturabhängigkeit besitzen. Zeigen Elektrolyte mit
bmpl bob als Zusatz noch deutliche Steigerungen bei hohen Temperaturen, so
sinkt die Leitfähigkeit bei Minusgraden sogar unter die Werte des reinen Elek-
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Abbildung 4.6.: Temperaturabhängigkeit der spezifischen Leitfähigkeit κ einer
1,45 molalen Lösung LiPF6 in EC/DMC/EMC (1/2,5/6,5)
mit 10 w -% IL-Additiv. F ohne Additiv, M +bmpl fap,
O +bmpl ntf,  +bmpl tfa,  +hmim ntf, N +P(h3)t fap,
H +P(h3)t ntf.
Abbildung 4.7.: Temperaturabhängigkeit der spezifischen Leitfähigkeit κ einer
1,45 molalen Lösung LiDFOB in EC/DMC/EMC (1/2,5/6,5)
mit 10 w -% IL-Additiv. F ohne Additiv, ♦ +bmpl bob,
M +bmpl fap, O +bmpl ntf,  +bmpl tfa,  +hmim ntf,
 P(h3)t bob, N +P(h3)t fap, H +P(h3)t ntf.
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trolyten von LiDFOB. Ein Grund für diesen Effekt ist vermutlich der hohe
Schmelzpunkt dieser IL, die keine Raumtemperatur-IL (engl. Room Tempera-
ture Ionic Liquid, RTIL) ist, im Gegensatz zu den anderen Additiven.
Die Tabellen 4.3 und 4.4 fassen die Änderungen der Leitfähigkeiten gegenüber
den reinen Elektrolyten nochmals zusammen. Man erkennt, dass bei den Elek-
trolyten mit LiPF6 keine erwähnenswerten Verbesserungen zu erreichen sind.
Bei den Elektrolyten mit LiDFOB jedoch sind Steigerungen von bis zu 26 %
möglich. Durch diese Steigerung kann die Lücke in der Leitfähigkeit von Elek-
trolyten mit LiPF6 und LiDFOB deutlich verringert werden. Der Einsatz von
ILs als Lösemittel begünstigt so auch die Verwendung des Salzes LiDFOB.
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Tabelle 4.3.: Vergleich der Leitfähigkeitsänderungen durch IL-Additive in Elek-
trolyten mit LiPF6 in EC/DMC/EMC (1/2,5/6,5).
ϑ κ
◦C mS cm−1
LiPF6 bmpl bob1 bmpl fap bmpl ntf bmpl tfa
-15 3,0324 - 2,7029 2,7775 2,2859
-11 % t -8 % t -25 % t
25 8,2513 - 8,0444 8,0314 6,7270
-3 % t -3 % t -18 % t
60 13,1675 - 13,5545 13,2760 11,3183
3 % s 1 % s -14 % t
hmim ntf P(h3)t bob1 P(h3)t fap P(h3)t ntf
-15 2,6890 - -2 2,1403
-11 % t -29 % t
25 7,8678 - 6,6478 6,3471
-5 % t -19 % t -23 % t
60 13,0556 - 11,2508 10,6236
-1 % t -15 % t -19 % t
1 Bildung eines weißen Niederschlags, vermutlich LiBOB.
2 Bei einer Temperatur von -10 ◦C kristallisiert der Elektrolyt bereits vollkommen aus.
Tabelle 4.4.: Vergleich der Leitfähigkeitsänderungen durch IL-Additive in Elek-
trolyten mit LiDFOB in EC/DMC/EMC (1/2,5/6,5).
ϑ κ
◦C mS cm−1
LiDFOB bmpl bob bmpl fap bmpl ntf bmpl tfa
-15 1,6750 1,5982 1,9041 2,0003 1,6474
-5 % t 14 % s 19 % s -2 % t
25 4,7498 5,4883 5,7378 5,8450 4,8543
16 % s 21 % s 23 % s 2 % s
60 7,9971 10,0564 10,0013 9,9652 8,4101
26 % s 25 % s 25 % s 5 % s
hmim ntf P(h3)t bob P(h3)t fap P(h3)t ntf
-15 1,9064 1,2526 1,4627 1,4173
14 % s -25 % t -13 % t -15 % t
25 5,6437 4,0538 4,4546 4,2455
19 % s -15 % t -6 % t -11 % t
60 9,6663 7,2761 7,8177 7,3554
21 % s -9 % t -2 % t -8 % t
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4.3. Löslichkeitsmessungen von Lithiumsalzen
Die Löslichkeit von Salzen ist eine wichtige Eigenschaft. Nur wenn sich ein Salz
in einem Lösemittelgemisch ausreichend löst, ist der praktische Einsatz eines
Salzes überhaupt möglich. In der Industrie spielt zudem die Geschwindigkeit
der Salzlöslichkeit eine große Rolle, da längere Herstellungsprozesse für Elek-
trolyte mit steigenden Kosten verbunden sind.
In kompliziert aufgebauten Gemischen nimmt die Zahl der mit vernünftigem
Zeitaufwand einsetzbaren Methoden schnell ab. Messungen mit der QCM sind
eine neue und interessante Methode, um die Löslichkeit von Salzen zu bestim-
men.
Wie bereits vorher beschrieben (siehe Abschnitt 3.5.1.4, Seite 67 ff.) hängt die
Resonanzfrequenz eines Schwingquarzes auch von der Dichte ρ und der Visko-
sität η des Elektrolyten ab. Bei Zunahme der Salzkonzentration steigen ρ und
η, die Frequenz nimmt dabei ab. Wird nun das Löslichkeitsprodukt eines Salzes
überschritten, so ändert sich die Konzentration in der überstehenden Lösung
nicht mehr, ρ und η bleiben konstant. Die Frequenzänderung zeigt hier einen
Knick, der die maximale Konzentration eines Salzes in einem Lösemittelgemisch
wiedergibt.
Christoph Stock zeigte erstmals anhand einer Löslichkeitsmessung von KCl in
Wasser, welche Möglichkeiten dieser Ansatz bietet [206]. Der von ihm mit der
QCM bestimmte Grenzwert der Konzentration passte sehr gut mit Literatur-
werten überein. Diese Methode eröffnet nun die Möglichkeit, die Löslichkeiten
in unterschiedlichen Systemen zu untersuchen.
4.3.1. Temperierbare Messzelle
Zur Bestimmung der Löslichkeit von Lithiumsalzen in nicht-wässrigen Lösemit-
teln wurde die QCM-Messzelle (siehe Abschnitt 3.5.2.3) etwas modifiziert. Da
die Salzlöslichkeit stark von der Temperatur abhängig ist, wurde zur Messzelle
eine Thermostatisierung hinzugefügt. Dabei musste auf eine Öl- oder Wasser-
temperierung verzichtet werden, um auch im Handschuhkasten sicher arbeiten
zu können. Stattdessen wurde ein Peltier-Element benutzt, um eine konstante
Temperatur zu gewährleisten. Abbildung 4.8 zeigt den Aufbau der Messzelle für
die Löslichkeitsmessung.
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Abbildung 4.8.: Schema der Messzelle für die Löslichkeitsmessungen. (A) Mess-
zelle aus PEEK, (B) Kupfermantel der Zelle, (C) Thermische
Isolierung aus Teflon, (D) Kühlkörper aus Aluminium. Details,
siehe Text.
Der Zellkörper (A) ist aus PEEK angefertigt, da dieses Material eine bessere
Wärmeleitfähigkeit als Teflon aufweist. Mit einem Deckel kann die Zelle dicht
verschlossen werden. Die Unterseite sowie die vier seitlichen Flächen sind mit
einem Kupfermantel (B) bedeckt, der für eine ausreichende und gleichmäßige
Thermostatisierung in der Zelle sorgen soll. Der Schwingquarz wird analog zu
den EQCM-Messungen mit einem VA-Stahlgewinde eingepasst und mit einem
O-Ring abgedichtet. An der Rückseite der Zelle wird das Peltier-Element ange-
bracht. Die gegenüberliegende Seite des Peltier-Elements wird direkt mit einem
Kühlkörper aus Aluminium (D) verbunden, um überschüssige Wärme abzulei-
ten. Um die Kühlleistung zu verstärken wird zudem ein Lüfter am Kühlkörper
montiert. Damit es zu keinem direkten Kontakt zwischen der Heiz- und Kühl-
seite aus Kupfer bzw. Aluminium und somit einem thermischen Kurzschluss
kommt, wird ein Zwischenstück aus Teflon (C) eingebaut. Die Temperatur der
Messzelle wird durch eine Bohrung am Heizkörper gemessen. Als Tempera-
turfühler dient dabei ein PT1000-Präzisionswiderstand. Ein zweiter Messfühler
kontrolliert die Temperatur am Kühlkörper.
Die Regelung der Temperatur erfolgt über einen PID-Regler, wobei der Dif-
ferentialanteil (D-Anteil) vernachlässigt wird und nur mit dem Proportional-
(P-Anteil) und Integralanteil (I-Anteil) die Sollgröße eingestellt wird. Über ei-
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ne Bediensoftware, die von der Elektronikwerkstatt der Universität Regensburg
erstellt wurde, können der P- und I-Anteil bestimmt werden. Mit dem Aufbau
kann in einem Temperaturbereich von 15 bis 50 ◦C und einer Temperaturkon-
stanz von ca. 0,01 ◦C gemessen werden.
4.3.2. Messdurchführung
Die Messung der Löslichkeit erfolgt unter Luft- und Wasserausschluss in einer
Stickstoff-Atmosphäre bei 25 ◦C. Für die Messungen werden 6 MHz-Goldquarze
der Firma Eller (Hammersbach) verwendet. Der Quarz wird in die Messzelle ein-
gespannt und die Thermostatisierung angebaut. Zunächst wird in die Messzelle
eine definierte Menge an Lösemittel gegeben, dessen genaue Masse durch Zu-
rückwiegen bestimmt wird. Anschließend wird das Lösemittel thermostatisiert
und bei Temperaturkonstanz eine Grundlinie mit der QCM aufgezeichnet. Das
Lithiumsalz wird in kleinen Fläschchen abgewogen und kann so portionsweise
in die Zelle überführt werden. Nach Verschließen und Temperieren der Zelle
wird die Frequenzänderung mit der QCM verfolgt. Durch Salzzugabe verringert
sich die Frequenz (siehe Abbildung 4.9), die solange gemessen wird, bis sich ein
konstanter Wert einstellt, fs∗. Danach kann eine erneute Salzzugabe erfolgen.
Bei Erreichen der Sättigungskonzentration, bei der keine Verringerung der Fre-
quenz mehr zu beobachten ist, wird die Messzelle auf 35 ◦C aufgeheizt, wieder
auf 25 ◦C abgekühlt und die Frequenz erneut aufgezeichnet. Dieser Schritt wird
mehrmals wiederholt.
Abbildung 4.9.: Schematische Darstellung der Serienresonanzfrequenzänderung
durch Salzzugabe und die Bestimmung von f ∗s .
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Um die Methode der Löslichkeitsbestimmung mit der QCM mit anderen Ver-
fahren vergleichen zu können, wird parallel die spezifische Leitfähigkeit1 κ∗ mit
einem Konduktometer (LF 597-S, WTWWissenschaftlich-Technische Werkstät-
ten GmbH, Weilheim) gemessen. Das Konduktometer passt exakt in die Öffnung
der Messzelle und kann in den Elektrolyten eingetaucht werden.
Die ermittelten Frequenz- fs∗ und Leitfähigkeitswerte κ∗ werden anschließend
gegen die Konzentration aufgetragen. Am Knick des Verlaufs befindet sich die
Löslichkeitsgrenze, die man aus dem Schnittpunkt einer Polynomfunktion drit-
ten Grades und einer Geraden erhält. Bei der Leitfähigkeitsmessung ist dieser
Wert der Schnittpunkt der Casteel-Amis Fit-Funktion (siehe Gleichung 3.20)
und einer Geraden.
4.3.3. Ergebnisse der Löslichkeitsmessungen
Im Rahmen dieser Arbeit wurden zwei Lithiumsalze untersucht, LiDFOB und
LiBF4. Als Lösemittelgemisch wurde eine Mischung aus EC und DEC mit einem
Massenverhältnis von 3/7 verwendet, der Wassergehalt betrug 60 ppm. Die
Löslichkeit wurde bei 25 ◦C gemessen.
Abbildung 4.10 zeigt das Ergebnis der Messung mit LiDFOB bei 25 ◦C. Die
Einwaagen für das Salz sowie die Werte für die Resonanzfrequenz fs∗ und die
spezifische Leitfähigkeit κ∗ sind in Tabelle A.16 des Anhangs zusammengefasst.
Die eingewogene Masse des Lösemittelgemischs betrug 4,7235 g.
An der Frequenzänderung kann man sehr gut den Abfall mit steigender Konzen-
tration erkennen. Da die Viskosität und die Dichte des Elektrolyten mit zuneh-
mendem Salzgehalt steigen, sinkt nach dem Prinzip von Kanazawa [169, 170] die
Serienresonanzfrequenz des Quarzes (siehe auch Abschnitt 3.5.1.4, Seite 67 ff.).
Bei der Sättigung der Lösung gibt es einen Knick im Verlauf der Frequenz, da
sich die Konzentration und somit die Dichte und Viskosität der Lösung nicht
mehr ändern. Für LiDFOB ergibt sich somit für die maximale Löslichkeit ein
Wert von 1,850 ± 0,026 mol kg−1LM in EC/DEC bei 25 ◦C.
Auch im Verlauf der Leitfähigkeit ist ein Knick zu erkennen. Die Änderung der
spezifischen Leitfähigkeit nimmt, wie bereits in Kapitel 4.2.1 beschrieben, mit
steigender Konzentration zu. Nach Überschreiten eines Leitfähigkeitsmaximums
sinkt κ∗ wieder, bis sich auch hier ab der Löslichkeitsgrenze ein konstanter Wert
1Da es sich lediglich um eine Eintauchzelle handelt, sind die gemessenen Leitfähigkeiten
nicht exakt bestimmbar und nur als relative Werte zu betrachten. Daher wird bei diesen
Messungen die Bezeichnung κ∗ verwendet.
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Abbildung 4.10.: Löslichkeitsmessung von LiDFOB in EC/DEC (3/7) bei 25 ◦C.
n Serienresonanzfrequenz f ∗s . n spezifische Leitfähigkeit κ
∗.
Abbildung 4.11.: Löslichkeitsmessung von LiBF4 in EC/DEC (3/7) bei 25 ◦C.
n Serienresonanzfrequenz f ∗s .
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einstellt. Die Löslichkeit des Salzes ergibt sich aus dem Schnittpunkt eines linea-
ren Fits und der Fit-Funktion nach Casteel und Amis (siehe Gleichung 3.20).
Mit der Leitfähigkeitsmessung ergibt sich ein Wert von 1,835 ± 0,027 mol kg−1LM
für die maximale Löslichkeit von LiDFOB. Die Abweichung zwischen den beiden
Messmethoden beträgt damit nur 0,015 mol kg−1LM .
Abbildung 4.11 zeigt die Löslichkeitsmessung von LiBF4. Die Einwaagen für
das Salz sowie die gemessenen Werte sind in Tabelle A.17 des Anhangs zusam-
mengefasst. Die Masse des Lösemittelgemischs betrug 4,50 g. Aus technischen
Gründen wurde diese Messung noch ohne Leitfähigkeitszelle durchgeführt.
Auch hier kann man den kontinuierlichen Abfall der Serienresonanzfrequenz fs∗
mit steigender Salzkonzentration gut erkennen. Wie man schon bei den Leitfä-
higkeitsmessungen der Boratsalze (siehe Kapitel 4.2.1) erahnen konnte, nimmt
die Löslichkeit mit steigendem Fluorgehalt zu. Die QCM-Messungen bestätigen
das und zeigen, dass LiBF4 mit 3,0253 ± 0,0072 mol kg−1LM eine deutlich größere
Löslichkeit als LiDFOB besitzt.
Zusammenfassend kann man sagen, dass die Methode der Löslichkeitsbestim-
mung mit der QCM sehr vielversprechend ist. Die Abweichung zwischen der
QCM-Messung und der Leitfähigkeitsbestimmung ist nicht sehr groß. Die Mes-
sungen mit LiBF4 und LiDFOB haben veranschaulicht, wie gut diese Methode
funktioniert. Es konnte gezeigt werden, dass durch Oxalat-Substitution am Bor-
atom die Salzlöslichkeit deutlich abnimmt. LiBF4 zeigt mit 3,025 mol kg
−1
LM eine
sehr viel größere Sättigungskonzentration als LiDFOB mit 1,850 mol kg−1LM .
Messungen mit LiPF6 und LiBOB wurden im Rahmen dieser Arbeit nicht durch-
geführt, werden aber im späteren Verlauf folgen. Aus den Erfahrungen mit den
Leitfähigkeitsmessungen kann man aber daraus schließen, dass LiPF6 ähnlich
wie LiBF4 eine sehr große Löslichkeit besitzt. LiBOB wird aufgrund seiner bei-
den Oxalatgruppen die geringste Löslichkeit aufweisen, die auch deutlich unter
der Löslichkeit von LiDFOB liegen wird.
Um zusätzliche Vergleichsmöglichkeiten mit anderen Methoden zu schaffen und
die Zuverlässigkeit der QCM-Methode zu überprüfen, sollen weitere Analyse-
methoden hinzugefügt werden. Die Konzentration der gesättigten Lösung soll
dabei mit der Methode der Optischen Emissionsspektrometrie mit induktiv ge-
koppeltem Hochfrequenzplasma (ICP-OES, engl. Inductively Coupled Plasma
Optical Emission Spectrometry) exakt bestimmt werden. Dennoch haben die
Messungen hier gezeigt, dass sich mit der QCM Salzlöslichkeiten einfach, schnell
und genau bestimmen lassen.
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4.4. CV-Messungen an Aluminium
4.4.1. Grundlegendes
Aluminium wird in Lithium-Ionen-Batterien als Stromableiter für die Kathode
benutzt. Auf das Substrat wird das Aktivmaterial der Elektrode aufgebracht.
Aufgrund seines geringen Preises, der guten Verfügbarkeit sowie seiner passivie-
renden Eigenschaften ist Aluminium dafür sehr gut geeignet [207209]. Ther-
modynamisch betrachtet kann Aluminium bereits bei Potentialen von 1,4 V vs.
Li/Li+ (-1,66 V vs. SHE) oxidiert werden und korrodieren [210], jedoch ist es
gewöhnlich von einem natürlichen Passivfilm geschützt. Hauptbestandteile die-
ser Schicht sind Oxide und Hydroxide. In Batterien kann dieser Film auch durch
anodische Polarisation entstehen. Dadurch wird die elektrochemische Stabilität
von Aluminium weiter erhöht und die Adhäsion von organischen Beschichtungen
verbessert [211].
Primär ist das Aktivmaterial in Kontakt mit dem Elektrolyten, jedoch kann es
durch Unregelmäßigkeiten im Material auch zum Kontakt zwischen dem Elek-
trolyten und dem Stromableiter kommen [212, 213]. Dort finden dann ebenso
elektrochemische Reaktionen statt. Korrosive Salze können Aluminium schnell
auflösen und damit die Zelle zerstören. Bei höheren Potentialen kann es zu loka-
len Korrosionserscheinungen kommen, der sog. Loch-Korrosion [214]. Irreversi-
ble Reaktionen auf der Elektrodenoberfläche führen zum Abplatzen des Aktiv-
materials an den korrodierten Stellen und Zersetzungsprodukte können auf den
Elektrodenoberflächen adsorbieren. Dadurch steigt der Durchtrittswiderstand
und der Ladungstransport wird behindert. Leistungsfähigkeit und Langlebig-
keit einer Zelle werden drastisch reduziert.
Das elektrochemische Verhalten von Aluminium hängt dabei stark vom Elek-
trolyten ab [215]. In diesem Kapitel sollen daher vier unterschiedliche Salze und
deren Verhalten an Aluminium untersucht werden. Zudem sollen den Elektro-
lyten Ionische Flüssigkeiten (ILs) zugegeben und auch hier die Veränderungen
gegenüber den Reinelektrolyten untersucht werden. In Kapitel 4.2.2 wurde be-
reits der Einfluss von ILs auf die Leitfähigkeit erläutert.
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4.4.2. Die elektrochemische Stabilität von Aluminium
Für die Untersuchungen an Aluminium wurde eine Al-Folie verwendet, wie sie
auch in der Industrie und der Batterieherstellung benutzt wird. Es wurden vier
Lithiumsalze untersucht, LiPF6, LiBF4, LiDFOB und LiBOB. Dazu wurden je-
weils 1 molare Lösungen im Lösemittelgemisch EC/DEC (3/7) hergestellt. Für
die CV-Messungen diente als Arbeitselektrode ein kreisrundes Stück der Alu-
miniumfolie mit einer Fläche von 0,785 cm2. Als Gegen- und Referenzelektrode
wurde Lithiummetall verwendet.
Abbildung 4.12.: CV einer 1 M Lösung von (A) LiPF6, (B) LiBF4, (C) LiDFOB
und (D) LiBOB in EC/DEC (3/7) an Aluminium. n Zyklus 1,
n Zyklus 2, n Zyklus 3. v = 5 mV s−1.
Abbildung 4.12 zeigt die Ergebnisse der CV-Messungen und den vier Salzen
LiPF6, LiBF4, LiDFOB und LiBOB. Der Verlauf ist bei allen Salzen der selbe,
im ersten Zyklus beginnt sich nach einem Anstieg des Stroms ein Gleichgewicht
einzustellen und der Strom bleibt konstant. Ab diesem Zeitpunkt beginnt sich
der Elektrolyt zu zersetzen. Reaktionsprodukte reagieren mit der Aluminium-
oberfläche und bilden eine Passivschicht, die diese vor weiteren Zersetzungsreak-
tionen schützt. Der Rückscan zeigt einen für Passivierungen typischen Verlauf,
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der Strom fällt auf Null ab. Die Folgezyklen zeigen erst bei höheren Potentia-
len von über 5,0 V vs. Li/Li+ einen weiteren Stromanstieg, der jedoch deutlich
geringer ausfällt.
Größere Unterschiede zwischen den Salzen gibt es bei der elektrochemischen
Stabilität an Aluminium. LiPF6 beginnt sich von den vier untersuchten Salzen
ab ca. 3,50 V vs. Li/Li+ als erstes zu zersetzen. Die Boratsalze besitzen im
Vergleich dazu eine deutlich größere Stabilität, die mit abnehmendem Fluorge-
halt steigt. LiBOB zeigt dabei mit 4,12 V vs. Li/Li+ die höchste Stabilität aller
Salze. LiDFOB und LiBF4 besitzen mit 3,95 V bzw. 3,87 V vs. Li/Li+ etwas
geringere Stabilitäten. Allerdings fällt auf, dass sich bei LiBOB erst nach meh-
reren Zyklen eine stabile Schicht komplett ausgebildet hat. Im zweiten Zyklus
setzt die Zersetzung bereits bei 4,6 V vs. Li/Li+ ein, wohingegen der Strom bei
den anderen Salzen erst über 5 V vs. Li/Li+ ansteigt.
Tabelle 4.5 fasst nochmal alle Oxidationspotentiale der vier Salze zusammen.
Tabelle 4.5.: Oxidationspotentiale EOx der untersuchten Lithiumsalze in
EC/DEC (3/7) an Aluminium.
EOx vs. Li/Li+
V
LiPF6 LiBF4 LiDFOB LiBOB
3,50 3,87 3,95 4,12
Die CV-Messungen haben gezeigt, dass die Boratsalze eine deutlich größere
elektrochemische Stabilität an Aluminium besitzen als LiPF6. Dabei steigt mit
abnehmendem Fluorgehalt die elektrochemische Stabilität der Salze. LiBOB be-
sitzt die höchste Stabilität aller untersuchten Salze, die Passivschicht benötigt
aber mehrere Zyklen, damit sie sich vollständig ausbilden kann. LiDFOB hin-
gegen zeigt mit 3,95 V vs. Li/Li+ ebenfalls ein hohes Oxidationspotential an
Aluminium, im Vergleich zu LiPF6 ist es um 0,45 V größer. Die größere Stabi-
lität bedeutet für praktische Anwendungen sowohl größere Energiedichten als
auch erhöhte Langzeitstabilitäten.
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4.4.3. Der Einfluss von ILs auf die elektrochemische
Stabilität von Aluminium
In diesem Abschnitt soll auf die elektrochemischen Einflüsse an Aluminium
durch Zugabe von Ionischen Flüssigkeiten eingegangen werden. Die Effekte von
ILs auf die Leitfähigkeit von Lithiumelektrolyten wurde bereits in Kapitel 4.2.2
besprochen. Die selben ILs sollen nun auch für CV-Messungen an Aluminium
verwendet werden.
Für die CV-Messungen wurden 1 molare Lösungen der beiden Salze LiPF6 und
LiDFOB mit dem Lösemittelgemisch EC/DEC (3/7) hergestellt. Zu den Salzlö-
sungen wurden ILs mit einem Massenanteil von 10 % zugegeben. Die Bezeich-
nungen und die Strukturen der ILs finden sich im Anhang in der Tabelle A.1.
Die CV-Messungen wurden an Aluminiumfolien durchgeführt, Lithiummetall
wurde für die Gegen- und Referenzelektrode verwendet.
Abbildung 4.13 zeigt die Cyclovoltammogramme der untersuchten Elektrolyte.
Wie bereits in Kapitel 4.4.2 beschrieben, bilden die beiden Salze LiPF6 und
LiDFOB eine Passivschicht auf der Aluminiumoberfläche. Diese schützt sie vor
weiterer Korrosion und auch die Zersetzung des Elektrolyten wird dadurch ver-
ringert. Die elektrochemische Stabilität von LiDFOB ist dabei um ca. 0,45 V vs.
Li/Li+ größer als von LiPF6.
Abbildung 4.13.: CV einer 1 M Lösung von (A) LiPF6 und (B) LiDFOB in
EC/DEC (3/7) an Aluminium mit 10 w -% IL-Zugabe. n oh-
ne Additiv, n +bmpl bob, n +bmpl fap, n +bmpl ntf,
n +bmpl tfa, n +hmim ntf, n +P(h3)t bob, n +P(h3)t fap,
n +P(h3)t ntf. v = 5 mV s−1.
Im Gegensatz zu den Leitfähigkeitsmessungen, mit Steigerungen von bis zu 26 %
(siehe Kapitel 4.2.2), zeigt die Zugabe von 10 w -% an ILs keinen nennenswerten
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Effekt. Es zeigen sich sowohl bei LiPF6 als auch bei LiDFOB keine Verbesserun-
gen in der Passivierung noch in der elektrochemischen Stabilität. Die Stabilität
des Elektrolyten wird weiterhin vom Lithiumsalz limitiert.
Bemerkenswert ist jedoch, dass der Einsatz von ILs mit hochkorrosiven Spezies,
wie dem Triflat-Anion (tfa) oder Sulphonylimid (ntf), keine negativen Auswir-
kungen auf die Stabilität von Aluminium zeigt. Beide Salze führen eigentlich zu
starken Korrosionserscheinungen (siehe später Abschnitt 4.5.2.3), die die Sta-
bilität einer Elektrode deutlich reduzieren. Ihr praktischer Einsatz ist somit
kaum möglich. Jedoch zeigen sowohl LiPF6 als auch LiDFOB, dass die gebil-
dete Passivschicht stabil genug ist, um verstärkte Korrosion zu unterdrücken.
Der Einsatz von korrosiven ILs ist somit in diesem Konzentrationsbereich ohne
weiteres möglich.
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4.5. EQCM-Messungen an
Elektrodenmaterialien
Im vorherigen Kapitel wurde bereits auf die Passivierung der Aluminiumoberflä-
che eingegangen. An den Elektroden einer Lithium-Ionen-Batterie finden jedoch
noch mehr Prozesse statt. Um diese genauer zu untersuchen und Reaktionsab-
läufe detailliert verfolgen zu können, reichen einfache CV-Messungen jedoch
nicht aus.
Um weitergehende Erkenntnisse gewinnen zu können, werden in dieser Arbeit
die Untersuchungen an Kathodenmaterialien mit EQCM-Messungen kombi-
niert. Die Vorteile dabei sind, dass so zwei unterschiedliche Messtechniken kom-
biniert werden und sich der Informationsgehalt damit vergrößert, da aus der
Frequenzantwort Schlüsse über Massenänderungen und den beteiligten Spezies
gezogen werden können. Die Theorie zur EQCM wurde bereits in Kapitel 3.5




 Insertion und Extraktion
Zudem soll eine schrittweise Annäherung an reale Systeme ermöglicht werden.
Das heißt, es sollen schließlich statt Modellmaterialien auch Elektrodenmate-
rialien verwendet werden, die auch in kommerziellen Batterien zum Einsatz
kommen. In der Literatur finden sich oft Messungen an Elektrodenmaterialien,
die kaum etwas mit den in der Industrie verwendeten Materialien zu tun ha-
ben. Elektrochemische Untersuchungen an Gold [191] oder an aufgesputterten
Metallschichten [213, 215] können das reale Verhalten jedoch nie komplett wie-
dergeben.
Zunächst wird der Stromableiter Aluminium genauer mit der EQCM unter-
sucht. Kommerziell erhältliche Schwingquarze sollen dabei erste Informationen
über Reaktionen geben. Im weiteren Verlauf soll der Übergang zu industriellen
Batteriekomponenten stattfinden. Aluminiumfolien sollen dann ebenfalls mit
der EQCM untersucht und mögliche Spezies der Passivierungsschicht identifi-
ziert werden. Im letzten Schritt wird zu den Aktivmaterialien übergegangen.
Insertions- und Extraktionsprozesse von Lithiumionen sowie parasitäre Reak-
tionen sollen dabei mit der EQCM verfolgt und differenziert werden.
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4.5.1. 1. Schritt: Korrosionsmessungen an kommerziell
erhältlichen Al-Quarzen
Mit Hilfe der EQCM soll die Korrosion bzw. die Passivierung von Aluminium
untersucht werden, um daraus erste Schlüsse über das elektrochemische Verhal-
ten unterschiedlicher Salze zu ziehen. Es soll zudem geprüft werden, inwiefern
einfache Schwingquarze für die Untersuchung von Aluminiumkorrosion bzw.
-passivierung geeignet sind.
4.5.1.1. Impedanzmessungen an einfachen Schwingquarzen
Zunächst wurde das Schwingverhalten der Quarze mittels Impedanzmessung
(EIS) untersucht. Für die Messungen wurden dafür einfache 6 MHz-Goldquarze
verwendet. Die EIS-Messungen wurden mit dem Impedanzspektrometer Solar-
tron SI 1260 von Solartron Analytical (Hampshire, Vereinigtes Königreich) an
Luft und unter Wasser durchgeführt. Damit sollte das Oszillationsverhalten ei-
nes ungedämpften und eines mit einem Elektrolyten gedämpften Schwingquar-
zes simuliert werden. Die Anregungsamplitude für den Schwingquarz betrug
200 mV.
Die beiden Abbildungen 4.14 und 4.15 zeigen die Messungen an Luft und un-
ter Wasser. Erstere zeigt den typischen Impedanzverlauf eines Schwingquarzes
im Bereich seiner Resonanzfrequenz. Man kann erkennen, dass die Amplitude
der Impedanz an Luft größer ist als unter Wasser und die beiden Extrema für
die Serienresonanzfrequenz fs und Parallelresonanzfrequenz fp deutlicher aus-
geprägt sind als unter Wasser. Betrachtet man sich den Phasenwinkel ϕ sieht
man, dass beide Extrema an den Stellen liegen, an denen ϕ einen Vorzeichen-
wechsel aufweist.
Ganz anders ist der Kurvenverlauf jedoch unter Wasser. Die Schwingungskurve
des Schwingquarzes ist durch das flüssige Medium gedämpft worden und es tritt
eine geringe Verschiebung hin zu niedrigeren Frequenzen auf. Auch der Betrag
der Impedanz ist viel geringer und die beiden Extrema sind schwächer ausge-
prägt. Der Phasenwinkel ϕ weist keinen Vorzeichenwechsel mehr auf, während
er sich im ungedämpften Zustand noch in einem Bereich von -90 bis +90◦ er-
streckt.
Das Nyquist-Diagramm in Abbildung 4.15 zeigt ebenfalls deutliche Unterschie-
de. Der typisch kreisrunde Verlauf von Realteil und Imaginärteil ist weiter nach
unten verschoben, sodass die Realteil-Achse nicht mehr geschnitten wird. An
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Abbildung 4.14.: Impedanzmessung an einem Goldquarz. Oben: Magnitude der
Impedanz |Z|. Unten: Phasenwinkel ϕ. n an Luft, n unter
Wasser.
Abbildung 4.15.: Nyquist-Diagramm eines Goldquarzes: n an Luft, n unter
Wasser. • Serienresonanzfrequenz fs, • Parallelresonanzfre-
quenz fp.
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Luft sind diese Schnittpunkte die beiden Resonanzfrequenzen fs und fp. Durch
die Dämpfung sind diese Punkte, im Vergleich zum ungedämpften Quarz, um
fast -90◦ verschoben.
Die Abschwächung des Messsignals liegt in der Zunahme des Dämpfungsfaktors
R, der mit zunehmender Viskosität und Dichte des flüssigen Mediums steigt.
Abbildung 4.16 zeigt eine Simulation des Verlaufs der Magnitude der Impedanz
|Z| in Abhängigkeit vom Dämpfungsfaktor R. Die Berechnung erfolgte nach
dem BVD-Schaltbild und Gleichung 3.27. Die Parameter für C, C0 und L wur-
den von Tabelle 3.3 übernommen, der Dämpfungsparameter R wurde in einem
Bereich von 0 und 50000 Ω variiert. Die Berechnungen wurden mit MAPLE 8
durchgeführt.
Abbildung 4.16.: Verhalten der Magnitude der Impedanz |Z| mit zunehmender
Dämpfung des Schwingquarzes (R steigt).
Man kann erkennen, dass mit zunehmender Dämpfung die Signalstärke stark
abnimmt. Je stärker die Dämpfung ist, umso schwieriger wird es daher, das Sig-
nal richtig auszuwerten. Die in der Arbeitsgruppe entwickelte QCM, die auch
für die Messungen dieser Arbeit verwendet wird, wertet daher nur die Magnitu-
de der Gesamtimpedanz |Z| aus und verzichtet auf die zeitaufwendige Bestim-
mung des Phasenwinkels ϕ. Aus der Magnitude werden anschließend mit einer
Fit-Funktion die Serienresonanzfrequenz fs und die Parallelresonanzfrequenz fp
bestimmt (siehe Abschnitt 3.5.1.3, Seite 61).
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4.5.1.2. Ergebnisse der EQCM-Messungen an Al-Quarzen
Für die EQCM-Messungen wurden kommerziell erhältliche Al-Schwingquarze
verwendet. Der Kalibrierparameter Cf wird zur Bestimmung der Massenän-
derung pro Elektron (mpe) benötigt, mit der man die abgeschiedenen Spezies
abschätzen kann. Nach Wudy und Multerer beträgt der Parameter 246 Hz µg−1
[157].
Als Elektrolyte wurden 1 molare Lösungen von LiPF6 und LiTfa in EC/DEC
(3/7) verwendet. Mit den beiden literaturbekannten Salzen [208, 216218] soll
die Tauglichkeit von Al-Schwingquarzen für Korrosionsmessungen überprüft
werden. Dafür wurden Cyclovoltammogramme beginnend vom Open Curcuit
Potential (OCP) bis 5,5 V vs. Li/Li+ in mehreren Zyklen gemessen. Der ap-
parative Aufbau der Messzelle wurde bereits in Abschnitt 3.5.2.3 beschrieben.
Als Gegen- und Referenzelektrode wurde Lithiummetall verwendet, die Poten-
tialvorschubgeschwindigkeit betrug 5 mV s−1. Der Wassergehalt wurde mittels
Karl-Fischer-Titration auf 46 ppm bestimmt. Die EQCM-Messungen wurden
mit der in der Arbeitsgruppe entwickelten QCM [157, 158, 197] und dem Po-
tentiostaten Reference 600 von Gamry Instruments (Warminster, PA, USA)
durchgeführt.
Die Abbildungen 4.17 und 4.18 zeigen mit den CVs und den Frequenzände-
rungen ∆fs die Ergebnisse der EQCM-Messungen von LiPF6 und LiTfa an
Aluminiumquarzen. Beide Salze unterscheiden sich in ihrem elektrochemischen
Verhalten deutlich voneinander. Sowohl die CVs als auch die Frequenzantwort
sind komplett unterschiedlich.
Lithiumhexafluorphosphat
LiPF6 zeigt im Vergleich zu LiTfa nur sehr geringe oxidative Ströme bis ca.
20 µA cm−2. Im ersten Zyklus nimmt der Strom aufgrund der eintretenden Zer-
setzung des Elektrolyten an der Aluminiumoberfläche ab ca. 3,8 V vs. Li/Li+
(Limit für j = 0,25 µA cm−2) zu [216]. Zhang et al. fanden für Aluminium
mit einer Aluminiumoxidschicht einen Wert von 3,7 V vs. Li/Li+ [214]. Ab ca.
4,0 V vs. Li/Li+ nimmt der Strom wieder ab und steigt anschließend nur noch
gering an. Der Grund dafür liegt in der Bildung einer Passivierungsschicht, die
sich auf der Aluminiumoberfläche bildet [215]. Einen ähnlichen Verlauf zeigen
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Abbildung 4.17.: EQCM-Messung an einem Al-Quarz mit LiPF6 in EC/DEC
(3/7). Oben: CV mit mpe-Werten. Unten: Serienresonanzfre-
quenzänderung ∆fs. n Zyklus 1, n Zyklus 2, n Zyklus 3,
n Zyklus 4, n Zyklus 5. v = 5 mV s−1.
Abbildung 4.18.: EQCM-Messung an einem Al-Quarz mit LiTfa in EC/DEC
(3/7). Oben: CV mit mpe-Werten. Unten: Serienresonanzfre-
quenzänderung ∆fs. n Zyklus 1, n Zyklus 2, n Zyklus 3,
n Zyklus 4, n Zyklus 5. v = 5 mV s−1.
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bis zu diesem Potential auch die CV-Messungen an den Aluminiumfolien (sie-
he Kapitel 4.4.2). Wird das Potential wieder erniedrigt, sinkt der Strom weiter
und auch die Folgezyklen zeigen im Vergleich zum ersten Zyklus deutlich ge-
ringere Ströme. Jedoch gehen die Ströme nicht wieder auf Null zurück, was im
Widerspruch zu den Messungen in Kapitel 4.4.2 und der Literatur steht [214].
Die gebildete Passivschicht scheint somit nur sehr dünn und nicht vollständig
ausgebildet zu sein.
Der Frequenzverlauf der QCM zeigt bei LiPF6 ab ca. 4,2 V vs. Li/Li+ eine kon-
stante Abnahme. Ab hier beginnt die Bildung einer Passivierungsschicht auf
dem Aluminiumquarz. Mit ca. 50 Hz nimmt die Serienresonanzfrequenz fs im
ersten Zyklus ab, in den Folgezyklen fällt die Abnahme geringer aus.
Betrachtet man sich die durchschnittlichen molaren Massen (mpe) der Spezies,
die sich auf der Oberfläche in den einzelnen Potentialbereichen ablagern, kann
man nur sehr geringe Massen beobachten (siehe Abbildung 4.17). Im ersten
Zyklus liegen die berechneten mpe-Werte zunächst zwischen 9 und 12 g mol−1,
was dafür spricht, dass sich Spezies mit geringen molaren Massen wie Alumi-
niumoxid (Al2O3), Aluminiumoxyfluorid (AlOF) oder auch Aluminiumfluorid
(AlF3) bilden [63, 216, 217]. Mögliche Reaktionen dazu lauten:
Al + 3F− → AlF3 + 3e−
2Al + 3H2O → Al2O3 + 6H+ + 6e−
Al2O3 + 2HF → 2AlOF +H2O
Während des Rückscans verringern sich die Werte weiter und auch bei den Fol-
gezyklen bleiben sie kaum verändert. Höhere mpe-Werte, die für Zersetzungs-
produkte des Elektrolyten sprechen, können also ausgeschlossen werden [219].
Auch kann die Bildung von schwerlöslichen Salzen wie LiOCH3 oder Li2CO3
mit theoretischen mpe-Werten von ca. 40 g mol−1 nicht beobachtet werden. In
der Literatur konnten diese Spezies jedoch mit diversen Oberflächenanalysen
bestimmt werden [22] (siehe auch Abschnitt 4.5.2.3).
Die Ergebnisse von den CV-Messungen und der Frequenzantwort zeigen, dass
die gebildete Schicht nicht mit Messungen in der Literatur vergleichbar ist. Die
Stabilität der Schicht ist nur sehr gering, wodurch der Verlauf der Folgezyk-
len im CV zu erklären ist. Es finden zwar Zersetzungsreaktionen statt, jedoch
scheiden sich kaum Spezies auf der Aluminiumoberfläche ab, um eine stabile
Passivierungsschicht auszubilden.
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Lithiumtrifluormethansulphonat
Bei der Messung mit LiTfa (siehe Abbildung 4.18) zeigt sich ein komplett ande-
res elektrochemisches Verhalten. Man erkennt sowohl beim Vorwärts- als auch
beim Rückscan des ersten Zyklus einen deutlichen oxidativen Stromanstieg bis
in den mA-Bereich. Zum Vergleich, bei LiPF6 wurden nur einige µA erreicht.
An der sehr geringen Frequenzabnahme zwischen 4,5 und 5,0 V vs. Li/Li+ ist
erkennbar, dass sich zunächst eine dünne Schicht auf der Aluminiumoberfläche
bildet. In diesem Bereich findet die Elektrolytzersetzung statt [217219] und
Zersetzungsprodukte scheiden sich auf der Oberfläche ab. Die molaren Mas-
sen sind in diesem Potentialbereich nicht sehr groß (mpe = 4 g mol−1), da
gleichzeitig unterschiedliche Prozesse stattfinden. Neben der Abscheidung von
Zersetzungsprodukten findet bereits die Auflösung der Aluminiumschicht statt
[220].
Der Rückscan zeigt schließlich eine deutliche Zunahme des Stroms und der Fre-
quenz. Die mpe-Werte sind auch hier noch sehr gering (mpe = -5 g mol−1),
jedoch muss man aufgrund des hohen oxidativen Stroms annehmen, dass starke
Auflösungserscheinungen zusammen mit Abscheidevorgängen stattfinden [220].
Unterhalb von 4,30 V vs. Li/Li+ brechen der Strom und auch die Frequenz dras-
tisch ein. Dieser Effekt ist mit der starken Korrosionswirkung des Lithiumsalzes
und der dünnen Beschichtung auf dem Quarz zu erklären. Nach der Messung
besitzt der Quarz keine metallische Beschichtung mehr, sowohl die Aluminium-
als auch die darunterliegende Chromschicht sind vollständig aufgelöst worden.
Dies führt einerseits zum Erliegen des Stroms und andererseits zu einer dras-
tischen Veränderung des Schwingungsverhaltens des Quarzes, wodurch dieser
starke Frequenzabfall zu erklären ist. Die Messung musste daher vorzeitig ab-
gebrochen werden.
Zusammenfassung
Die Messungen mit den Aluminiumquarzen haben gezeigt, dass diese nicht
bzw. nur bedingt für Korrosionsmessungen geeignet sind. Die Beschichtung der
Quarzoberfläche ist nicht für solche Messungen tauglich. Man konnte zwar fest-
stellen, dass LiPF6 eine Passivierungsschicht bildet und LiTfa hochkorrosiv auf
Aluminium wirkt, jedoch sind die berechneten mpe-Werte zu gering, so dass
die Produkte nicht in Zusammenhang mit der Literatur gebracht werden kön-
nen. Das elektrochemische Verhalten unterscheidet sich deutlich von den in der
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Industrie verwendeten Materialien. Dies liegt vermutlich an der Beschichtung
des Quarzes, an der sich keine stabile Passivierungsschicht ausbilden kann. Die
Messungen mit hochkorrosiven Salzen wie LiTfa konnten nicht einmal beendet
werden, da es zu einem vorzeitigen Abbruch aufgrund des Verlusts des elektri-
schen Kontakts kam. Die aufgesputterte Aluminiumlegierung ist zu dünn, um
damit Korrosionsmessungen durchführen zu können.
Mit kommerziellen Aluminium-Quarzen können also keine Vergleiche zu Ma-
terialien angestellt werden, wie sie auch in der Batterie-Herstellung verwendet
werden.
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4.5.2. 2. Schritt: Korrosionsmessungen an Folien-Quarzen
Da einfache Aluminiumquarze nicht für Korrosions- bzw. Passivierungsmessun-
gen geeignet sind, muss eine andere Methode gefunden werden. Die beste Lö-
sung wäre dabei, direkt die Materialien zu verwenden, die auch in der Industrie
benutzt werden. Im Fall der Kathode wäre das zunächst Aluminium, auf das
das jeweilige Aktivmaterial später aufgebracht wird. Mit einer Aluminiumfolie
können zwar einfache CVs gemessen werden (siehe Kapitel 4.4), Massenände-
rungen können jedoch nicht verfolgt werden. Um diese ebenfalls aufzeichnen zu
können, müssen die Quarze derart präpariert werden, dass EQCM-Messungen
ermöglicht werden.
Es wurden mehrere Versuche unternommen, die Folie auf den Quarz aufzubrin-
gen. Als beste Lösung bot sich an, die Folie direkt auf den Schwingquarz auf-
zukleben [221]. Dabei muss jedoch gewährleistet werden, dass der Quarz durch
die Folie nicht zu stark beladen wird und das Messsignal weiterhin auszuwerten
ist.
Das Schwingungsverhalten des Quarzes und die Auswirkungen auf die Signal-
stärke werden anhand von Impedanzmessungen genauer untersucht. Analog
zu den Messungen mit den Aluminiumschwingquarzen werden anschließend
EQCM-Messungen durchgeführt und die Passivschichtbildung bzw. die Alu-
miniumkorrosion untersucht.
4.5.2.1. Präparation der Quarze
Zunächst soll auf die Präparation der Folien-Quarze genauer eingegangen wer-
den. Als Grundlage dienen einfache Schwingquarze, als Elektrodenmaterial wird
eine Aluminiumfolie verwendet, wie sie auch in der Industrie zur Kathodenher-
stellung benutzt wird. Aus der Folie werden kreisrunde Scheiben mit einem
Durchmesser von 16 mm ausgestanzt, gereinigt und getrocknet. Die Folien wer-
den danach auf einem einfachen Schwingquarz mit Kleber befestigt, so dass die
komplette Quarzoberfläche mit der Aluminiumfolie bedeckt ist. Damit wird si-
chergestellt, dass nur die Folie direkten Kontakt mit dem Elektrolyten besitzt,
nicht aber die Quarzoberfläche oder der Kleber selbst. Die aktive Oberfläche
des Schwingquarzes vergrößert sich somit von 0,357 cm2 auf 0,785 cm2.
Für die Präparation kann jedoch nicht jeder Kleber verwendet werden. Dieser
muss mehrere Voraussetzungen erfüllen. Eine wichtige Eigenschaft ist, dass er
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inert gegenüber den anderen Materialien, also Quarzoberfläche und Alumini-
umfolie, ist. Andernfalls könnten parasitäre Reaktionen zu Verfälschungen der
Messung führen. Ein weiterer wichtiger Punkt, um Messungen mit der EQCM
durchführen zu können, ist die Festigkeit des Klebers. Dieser muss vollkommen
rigide sein, damit keine störenden Nebenschwingungen das Messsignal verfäl-
schen. Der Kleber sollte zudem dünn auf der Oberfläche verteilbar sein, da bei
hohen Beladungen das Signal der QCM ansonsten zu stark gedämpft wird.
Für die EQCM-Messungen mit den Folien-Quarzen erwies sich ein in der Elek-
tronenmikroskopie verwendeter farb- und geruchloser Kleber als geeignet. Der
Kleber mit der Bezeichnung Crystalbond 509 von Gatan Inc. (Pleasanton, CA,
USA) besitzt einen Schmelzpunkt von über 107 ◦C und ist bei Raumtempe-
ratur starr. Die thermische Zersetzung beginnt erst bei Temperaturen über
150 ◦C [222]. Aufgrund seiner Löslichkeit in Aceton kann er zudem einfach auf
der Oberfläche des Quarzes aufgebracht werden. Die Durchführung zur Präpa-
ration der Folien-Quarze beinhaltet folgende vier Schritte:
 Lösen des Klebers
Der Crystalbond-Kleber ist bei Raumtemperatur fest. Durch Lösen in
Aceton p.a. (w = 1/1) kann der Kleber später besser auf den Quarz auf-
gebracht werden.
 Auftropfen des Klebers
Auf das aktivste Zentrum des Quarzes wird mit einer feinen Pipette eine
kleine Menge der Kleberlösung getropft. Dadurch kann eine gute Vertei-
lung gewährleistet werden1.
 Entfernen des Lösemittels
Das Lösemittel kann anschließend durch Trocknen im Vakuumtrocken-
schrank entfernt werden. Nach Abkühlen auf Raumtemperatur bleibt nur
noch der feste Klebstoff dünn verteilt auf der Quarzoberfläche zurück.
 Anbringen des Elektrodenmaterials
Der Quarz mit dem getrockneten Kleber wird auf ca. 110 ◦C aufgeheizt,
sodass der Kleber zu schmelzen beginnt. Die gesäuberte Aluminiumfolie
kann nun zentral auf den Quarz geklebt werden. Durch Beschweren und
1Bucur et al. [221] verwenden eine Sprühmethode, um den Kleber auf der Oberfläche zu
immobilisieren. Eigene Versuche mit dieser Technik haben jedoch gezeigt, dass dadurch
die Verteilung des Klebers uneinheitlich ist und unregelmäßige Zwischenräume auf der
Quarzoberfläche entstehen.
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Abkühlen auf Raumtemperatur wird die Folie fest mit der Oberfläche
verbunden.
4.5.2.2. Impedanzmessungen an Folien-Quarzen
Um die Auswirkungen auf das Signal der Folien-Quarze zu untersuchen, wurden
auch Impedanzmessungen an Luft und unter Wasser durchgeführt und mit den
Ergebnissen der kommerziellen Schwingquarze (siehe Abschnitt 4.5.1.1) vergli-
chen. Die Abbildungen 4.19 und 4.20 zeigen die Ergebnisse der Impedanzmes-
sungen der Folien-Quarze an Luft und unter Wasser. Die Anregungsamplitude
betrug 200 mV.
Es fällt auf, dass der Unterschied zwischen den beiden Verläufen nicht sehr groß
ist. Bereits an Luft ist die Signalstärke deutlich gedämpft. Die Magnitude ist in
etwa so groß wie bei den einfachen Goldquarzen unter Wasser. Die Dämpfung
unter Wasser fällt jedoch nicht so stark aus, die Magnitude der Impedanz |Z|
nimmt etwa um die Hälfte ab. Die Stärke des Messsignals reicht aber dennoch
aus, um die Lage der beiden Extrema fs und fp zu bestimmen.
So gering auch die Dämpfung ausfällt, umso stärker ist die Verschiebung der
Resonanzfrequenz f des Quarzes. Durch die Folie auf dem Quarz nimmt die
Frequenz deutlich um ca. 0,44 MHz auf 5,54 MHz ab. Dadurch, dass die Folie
fest mit der Quarzoberfläche verbunden ist und einen Film bildet, vergrößert
sich die Dicke des Quarzes. Die Resonanzfrequenz nimmt nach dem Prinzip von
Sauerbrey (siehe Seite 65 ff.) ab.
Dieser Effekt kann mit Hilfe des BVD-Schaltbildes (siehe Abschnitt 3.5.1.3)
modelliert und berechnet werden. Die Induktivität L beschreibt dabei das Ver-
halten des Schwingquarzes, wenn sich durch Filmbildung die Masse ändert. Für
die Berechnungen der Impedanz wurde Gleichung 3.27 verwendet und die da-
zugehörigen Parameter R, C, C0 aus Tabelle 3.3 eingesetzt. Die Induktivität
L wurde zwischen 75 und 150 mH variiert. Abbildung 4.21 zeigt das Verhalten
der Magnitude |Z| mit zunehmender Filmdicke, die Berechnungen wurden mit
MAPLE 8 durchgeführt.
Man erkennt, dass mit zunehmender Beladung bzw. steigender Induktivität L
die Resonanzfrequenz f des Schwingquarzes abnimmt. Die Änderung der Signal-
stärke ist, wie bereits bei den Impedanzmessungen gesehen, nur sehr gering.
Aufgrund der starken Verschiebung der Resonanzfrequenz und der Änderung
der aktiven Oberfläche des Schwingquarzes muss der Kalibrierfaktor Cf neu
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Abbildung 4.19.: Impedanzmessung an einem Folien-Quarz. Oben: Magnitude
der Impedanz |Z|. Unten: Phasenwinkel ϕ. n an Luft, n unter
Wasser, n einfacher Quarz unter Wasser.
Abbildung 4.20.: Nyquist-Diagramm eines Folien-Quarzes: n an Luft, n unter
Wasser, n einfacher Quarz unter Wasser. • Serienresonanzfre-
quenz fs, • Parallelresonanzfrequenz fp.
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berechnet werden. Für einen einfachen Quarz beträgt der Kalibrierparameter
246 Hz µg−1, der durch Abscheidung von Kupfer bestimmt wurde [157]. Setzt
man in die allgemeine Sauerbrey-Gleichung (siehe Gleichung 3.39) die verän-
derten Werte für die aktive Fläche A = 0,785 cm2 und die Grundresonanzfre-
quenz f0 = 5,54 MHz ein, erhält man für Cf einen neuen reduzierten Wert von
86,9 Hz µg−1.
Abbildung 4.21.: Verhalten der Magnitude der Impedanz |Z| mit zunehmender
Filmdicke des Schwingquarzes (L steigt).
4.5.2.3. Ergebnisse der EQCM-Messungen an Al-Folien-Quarzen
Die Impedanzmessungen haben gezeigt, dass trotz der hohen Beladung mit der
Folie dennoch eine Auswertung des Messsignals der QCM möglich ist. Nun sol-
len analog zu den Aluminiumquarzen EQCM-Messungen an Folien-Quarzen mit
den beiden Salzen LiPF6 und LiTfa durchgeführt werden. Dafür wurden 1 mo-
lare Lösungen dieser Salze in EC/DEC (3/7) hergestellt. Der Wassergehalt der
Elektrolyten betrug 46 ppm. Als Gegen- und Referenzelektrode diente Lithium-
metall.
Die berechneten mpe-Werte sollen wieder Aufschluss über mögliche Reaktionen
geben. Der reduzierte Kalibrierfaktor zur Bestimmung der mpe-Werte beträgt
86,9 Hz µg−1. Zudem wird der Qualitätsfaktor Q∆f bestimmt (siehe Gleichung
3.69), welcher Aufschluss über die Oberflächenbeschaffenheit geben kann.
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Lithiumhexafluorphosphat
Die Abbildungen 4.22 und 4.23 zeigen die Ergebnisse zu den Messungen mit
LiPF6. Das Cyclovoltammogramm von LiPF6 ist nun mit anderen Messungen in
der Literatur [213, 214] und auch mit den vorher durchgeführten CV-Messungen
an einfachen Aluminiumfolien (siehe Kapitel 4.4.2) identisch. Somit kann man
ausschließen, dass Verunreinigungen durch die Präparation der Folien-Quarze
die Messungen verfälschen.
Im CV lässt sich die Zersetzung des Elektrolyten bei ca. 3,50 V vs. Li/Li+ erken-
nen, etwa 0,3 V früher als an den Aluminiumquarzen. Ab 4 V vs. Li/Li+ nimmt
der Strom wieder ab, es tritt eine Passivierung der Oberfläche ein. Gleichzeitig
sinkt auch die Frequenz des Schwingquarzes kontinuierlich aufgrund der Zunah-
me der Masse. Beim Rückscan nimmt der Strom weiter ab, bis er fast wieder
auf Null abfällt. Vergleicht man diese Messung mit den Ergebnissen an den Alu-
miniumquarzen, erkennt man bereits am Stromverlauf deutliche Unterschiede.
Die Passivierungsschicht, die sich auf der Folie bildet, ist viel stabiler als an den
einfachen Quarzen.
Auch bei den berechneten mpe-Werten können Unterschiede festgestellt wer-
den. Da die Werte viel größer sind als an den Aluminiumquarzen, unterscheidet
sich auch die Zusammensetzung der Passivschicht deutlich. Zu Beginn liegen
die mpe-Werte bei ca. 37 g mol−1. In diesem Potentialbereich beginnt auch der
Strom aufgrund von Elektrolytzersetzung zu steigen. Die mpe-Werte lassen da-
her darauf schließen, dass sich durch Zersetzung des Lösemittels hier vor allem
Salze wie Li2CO3 und LiOCH3 bilden und sich auf der Oberfläche abschei-
den. Oberflächenuntersuchungen haben bereits gezeigt, dass bei Elektrolyten
mit LiPF6 deutliche Gehalte an Carbonaten, vor allem Li2CO3, in der Schicht
vorhanden sind [22]. Bei Erhöhung des Potentials nehmen auch die mpe-Werte
weiter zu und steigen bis durchschnittlich 131 g mol−1. Diese hohen Werte
sprechen dafür, dass sich schwere Spezies auf der Oberfläche abscheiden, wie
z.B. Al(PF6)3 (mpe = 144 g mol−1) [215, 219]. Im weiteren Verlauf sinken die
mpe-Werte wieder aufgrund der weiteren Oxidation des Lithiumsalz-Anions.
Die geringer werdenden mpe-Werte stehen in Zusammenhang mit der zusätz-
lichen Bildung von Spezies geringer Molmassen, wie z.B. Al(OH)3 und AlF3
[214, 216, 223, 224]. Vor allem Aluminiumfluorid soll dabei für die passivieren-
de Wirkung verantwortlich sein [225227].
Es fällt zudem auf, dass auch im späteren Verlauf der Messung die Frequenz
weiter abnimmt, die Masse also steigt. Auch nach mehreren Zyklen nimmt die
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Abbildung 4.22.: EQCM-Messung an einem Aluminium-Folien-Quarz mit
LiPF6 in EC/DEC (3/7). Oben: CV mit mpe-Werten. Unten:
Serienresonanzfrequenzänderung ∆fs. n Zyklus 1, n Zyklus 2,
n Zyklus 3. v = 5 mV s−1.
Abbildung 4.23.: EQCM-Messung an einem Aluminium-Folien-Quarz mit
LiPF6 in EC/DEC (3/7). Qualitätsfaktor Q∆f . n Zyklus 1,
n Zyklus 2, n Zyklus 3. v = 5 mV s−1.
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Frequenz weiter stark ab. Das ist umso erstaunlicher, da der Stromverlauf hier
beinahe gleich Null ist und erst über 5 V vs. Li/Li+ wieder ansteigt. Dieses
Phänomen wurde auch in der Literatur beobachtet, jedoch wurde es dort nicht
weiter diskutiert [215, 220]. Es findet also noch weiter Filmbildung an der Alu-
miniumoberfläche statt.
Betrachtet man sich den Qualitätsfaktor Q∆f (siehe Abbildung 4.23), so ist
dessen Verlauf ähnlich zur Frequenz. Ab 4,0 V vs. Li/Li+ nimmt der Faktor im
ersten Zyklus stärker ab, in den folgenden Zyklen wird die Abnahme geringer.
Durch die Bildung der Passivschicht nimmt die Oberflächenrauigkeit etwas zu,
im weiteren Verlauf ändert sie sich nur noch wenig.
Lithiumtrifluormethansulphonat
Im Gegensatz zu LiPF6 ist LiTfa ein hochkorrosives Salz. Die vorherigen Mes-
sungen an einfachen Aluminiumquarzen haben das schon angedeutet, weshalb
auch die Messung vorzeitig unterbrochen werden musste. Die Messungen an den
Folien-Quarzen konnten hingegen ohne weitere Probleme durchgeführt werden,
wie die Abbildungen 4.24 und 4.25 zeigen.
Im CV des ersten Zyklus ist ab ca. 4,5 V vs. Li/Li+ eine leichte Zunahme des
Stroms zu erkennen. Der Elektrolyt beginnt sich zu zersetzen, unter anderem
bilden sich Carbonate. Nakajima et al. [218] fanden zudem C-F-aktive Verbin-
dungen wie CF2 auf der Aluminiumoberfläche, die aus der Disproportionierung
des Triflat-Anions entstehen. Bei noch höheren Potentialen bilden sich COF2,
CO und CO2 [215]. Erste Auflösungen resultieren also aus der Reduktion der




3 → CF3SO3 + e− → CF2
2CF2 → C∗ + CF4
Al2O3 + 3C
∗ → 2Al + 3CO
Al2O3 + 3/2C
∗ → 2Al + 3/2CO2
Al2O3 + 3CF2 → 2Al + 3COF2
Im Rückscan des ersten Zyklus steigt der Strom weiter deutlich an, die Alumi-
niumoberfläche korrodiert zunehmends. Ab 4,25 V vs. Li/Li+ sinkt der Strom
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Abbildung 4.24.: EQCM-Messung an einem Aluminium-Folien-Quarz mit LiTfa
in EC/DEC (3/7). Oben: CV mit mpe-Werten. Unten: Seri-
enresonanzfrequenzänderung ∆fs. n Zyklus 1, n Zyklus 2,
n Zyklus 3, n Zyklus 4, n Zyklus 5. v = 5 mV s−1.
Abbildung 4.25.: EQCM-Messung an einem Aluminium-Folien-Quarz mit LiTfa
in EC/DEC (3/7). Qualitätsfaktor Q∆f . n Zyklus 1, n Zyk-
lus 2, n Zyklus 3, n Zyklus 4, n Zyklus 5. v = 5 mV s−1.
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linear, bis er bei unter 2,9 V vs. Li/Li+ wieder auf Null abfällt. Das Korro-
sionspotential EPit (engl. Pitting Potential oder Protection Potential), das
Grenzpotential, ab dem die Aluminiumoberfläche weiter korrodiert [22], setzt
in den Folgezyklen früher ab ca. 3,3 V vs. Li/Li+ ein. Mit fortschreitender
Zyklenzahl nimmt auch der Strom weiter zu, die Auflösungserscheinungen am
Aluminium werden stärker. Die Auflösung wird durch die Oberflächenaktivie-
rung im ersten Zyklus angetrieben [217].
Betrachtet man die Frequenzänderung, erkennt man auf den ersten Blick eine
deutliche Frequenzzunahme aufgrund der Auflösung der Aluminiumoberfläche.
Im ersten Zyklus beträgt diese ca. 2300 Hz, eine viel größere Zunahme im Ver-
gleich zu den Messungen mit LiPF6, bei denen die Änderungen nur einige 100 Hz
betrugen. Die Frequenzzunahme steigt von Zyklus zu Zyklus weiter an, so dass
die Frequenzänderung am Ende 20000 Hz beträgt.
Im Frequenzverlauf sieht man zudem, dass bei jedem Vorwärtsscan die Fre-
quenz zunächst sinkt, bevor durch Korrosion der starke Anstieg beginnt. Mit
zunehmender Zyklenzahl wird die Frequenzabnahme in dem Potentialbereich
ausgeprägter und setzt früher ein. Es müssen sich also auch Spezies an der
Oberfläche ablagern.
Die berechneten mpe-Werte legen nahe, dass mehrere Prozesse gleichzeitig statt-
finden. Die mpe-Werte sind für diese Reaktionen und hohen Ströme relativ
gering. Dies liegt daran, dass zwei Mechanismen gleichzeitig auftreten. Abbil-
dung 4.26 zeigt den Vorgang bei diesem Adsorptions/Desorptions-Mechanismus
[215, 218, 228]. Dieser Prozess führt zur schrittweisen Auflösung der Alumini-
umoberfläche.
Abbildung 4.26.: Möglicher Mechanismus der Aluminiumkorrosion mit LiTfa.
Im ersten Zyklus ist der mpe-Wert mit ca. 86 g mol−1 zunächst sehr hoch. Die
Salzanionen werden an der Oberfläche reduziert (A) und bilden mit Alumini-
um ein Salz, das auf der Oberfläche adsorbiert (B). Bei höheren Potentialen
nimmt der Anteil der Desorption zu und der mpe-Wert kehrt ins Negative auf
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-4 g mol−1. Die gebildeten Adsorbate desorbieren wieder (C), mit der Folge,
dass sich die obere Al2O3-Schicht auflöst. Dadurch kommt es zu der charakte-
ristischen Loch-Korrosion [229] am Aluminium.
Beim Rückscan steigen Strom und Frequenz weiter stark an, die mpe-Werte blei-
ben jedoch auf niedrigem Niveau mit Werten um -9 g mol−1. Der Nettoverlust
aus dem Adsorptions/Desorptions-Mechanismus entspricht also dem von Alu-
minium. Folgende Gleichungen zeigen nochmals einen schematischen Überblick






+X−−−−→ AlX3(ads) → Desorption
Während der Folgezyklen tritt die Elektrolytzersetzung früher ein. Auch die
mpe-Werte sind zunächst niedriger (ca. 35 g mol−1), was auf die Bildung von
schwerlöslichen Salzen wie Li2CO3 und LiOCH3 schließen lässt. Bei steigendem
Potential sinken die mpe-Werte wieder ins Negative und zeigen den selben Ver-
lauf wie im ersten Zyklus mit Werten von ca. -10 g mol−1.
Der Qualitätsfaktor Q∆f (siehe Abbildung 4.25) weist diesmal, im Gegensatz
zu der Messung mit LiPF6 (Abbildung 4.23), einen zur Frequenz deutlich ab-
weichenden Verlauf auf. Insgesamt fällt der Faktor mit steigender Zyklenzahl
immer weiter ab, die Rauigkeit auf der Oberfläche nimmt demnach deutlich auf-
grund der Oberflächenkorrosion zu. Neben abfallenden Bereichen gibt es aber
auch ansteigende Abschnitte.
Im ersten Zyklus beginnt der Abfall von Q∆f erst beim Rückscan, wenn erste
stärkere Korrosionserscheinungen auftreten und sich die Rauigkeit vergrößert.
Ab 4,0 V vs. Li/Li+ steigt der Wert dann wieder etwas an, die Oberflächenrau-
igkeit nimmt geringfügig ab. Bei den Folgezyklen fällt der Qualitätsfaktor Q∆f
aufgrund der Oberflächenaktivierung im ersten Zyklus bereits bei steigenden
Potentialen ab, bis er wieder im Rückscan bei ca. 4,0 V vs. Li/Li+ zunimmt.
Boratsalze
Die Messungen haben gezeigt, dass die Folien-Methode für unterschiedliche Sal-
ze verwendet werden kann. Sowohl Passivierungen als auch extreme Korrosions-
erscheinungen können damit untersucht werden. Dabei finden keine störenden
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Nebenreaktionen statt und es können Materialien untersucht werden, die auch
in der Industrie eingesetzt werden. Durch die Berechnung der mpe-Werte kön-
nen zudem weitere Aussagen über stattfindende Prozesse getroffen werden.
Da die Tauglichkeit der Folien-Methode nun überprüft und bestätigt wurde,
sollen schließlich auch die drei Boratsalze LiBF4, LiDFOB und LiBOB da-
mit untersucht und das elektrochemische Verhalten der Salze gegenüber Alu-
minium beschrieben werden. Abbildung 4.27 zeigt von allen drei Salzen die
EQCM-Messungen an den Aluminium-Folien-Quarzen.
Wie bereits in Kapitel 4.4 an Aluminiumfolien gezeigt wurde, schützen auch die
Boratsalze die Aluminiumoberfläche. Im Stromverlauf erkennt man den zuerst
typischen Anstieg. Nach Ausbildung der Passivschicht verläuft der Strom kon-
stant weiter, bis er im Rückscan wieder abfällt. LiBF4 besitzt dabei mit 3,87 V
vs. Li/Li+ (j = 0,25 µA cm−2) eine geringfügig niedrigere Stabilität als LiDFOB
mit 3,95 V vs. Li/Li+ und LiBOB mit 4,12 V vs. Li/Li+.
Auch der Frequenzverlauf zeigt eine Zunahme der Masse auf der Elektroden-
oberfläche an. Bei allen drei Salzen nimmt die Frequenz aufgrund der Schicht-
bildung im ersten Zyklus um ca. 75 bis 80 Hz ab. Dabei fällt auf, dass bei
LiBF4 die Frequenz, ähnlich wie bei LiPF6, nach mehreren Zyklen weiter ver-
stärkt abnimmt. Es findet also auch nach fünf Zyklen immer noch Filmbildung
an der Aluminiumoberfläche statt. Bei LiDFOB stagniert die Frequenzabnah-
me nach vier bis fünf Zyklen, bei LiBOB bereits nach drei Zyklen. Es stellt
sich ein Gleichgewichtszustand ein. Dies lässt daraus schließen, dass sich mit
sinkendem Fluorgehalt und steigendem Oxalatgehalt schneller eine Passivie-
rungsschicht bildet. In der Literatur gibt es zwar einige Autoren, die sich mit
der Zusammensetzung des Passivfilms auseinandergesetzt haben, jedoch unter-
scheiden und widersprechen sich deren Ergebnisse teilweise deutlich. Mit der
Berechnung der mpe-Werte können diese Beobachtungen genauer interpretiert
werden.
Grundsätzlich lässt sich nach den durchgeführten EQCM-Messungen sagen, dass
bei LiBF4 die durchschnittlichen mpe-Werte deutlich geringer sind als bei den
beiden Oxalatsalzen LiDFOB und LiBOB. Das lässt daraus schließen, dass vor
allem Moleküle mit geringen molaren Massen an der Filmbildung beteiligt sind.
Es sind keine größeren Spezies wie z.B. Al(BF4)3 (mpe = 87 g mol−1) zu erwar-
ten wie bei LiPF6 [219]. Die mpe-Werte liegen im Bereich von 20 bis 35 g mol−1
und sind somit mit Messungen in der Literatur vergleichbar [215, 220]. Aufgrund
von Spuren von Wasser bilden sich zunächst Lithiumoxide und durch Elektro-
lytzersetzung Salze wie LiOCH3 oder Li2CO3 [220]. Im weiteren Verlauf sinken
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Abbildung 4.27.: EQCM-Messung an einem Aluminium-Folien-Quarz mit
(A) LiBF4, (B) LiDFOB und (C) LiBOB in EC/DEC (3/7).
Oben: CV mit mpe-Werten. Unten: Serienresonanzfrequenz-
änderung ∆fs. n Zyklus 1, n Zyklus 2, n Zyklus 3, n Zyk-
lus 4, n Zyklus 5. v = 5 mV s−1.
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die Werte etwas und es bildet sich analog zu LiPF6 verstärkt Aluminiumfluorid
[209, 230].
Die beiden Boratsalze LiDFOB und LiBOB zeigen höhere mpe-Werte als LiBF4.
Sie liegen zunächst bei durchschnittlich 50 g mol−1, sinken danach etwas und
steigen bei Potentialen von 5,5 V vs. Li/Li+ wieder über 50 g mol−1 an. Da
LiBOB ein fluor-freies Salz ist, können Verbindungen wie AlF3 ausgeschlossen
werden. Die passivierende Wirkung hängt also nicht nur von Fluorverbindun-
gen ab, wie in der Literatur oft geschrieben wird [225, 226], sondern auch von
anderen Spezies. Die berechneten mpe-Werte liegen auch deutlich über den
theoretischen Werten von AlF3 (mpe = 19 g mol−1). Vielmehr bilden sich aus
den Zersetzungsprodukten des Oxalatanions und des Lösemittels bevorzugt Sal-
ze wie LiOCH3 (mpe = 38 g mol−1) und Li2CO3 (mpe = 37 g mol−1) sowie
auch Oxalate (Li2C2O4, mpe = 102 g mol−1). Weitere Zersetzungsprodukte
des Salzanions bilden Boroxide wie B2O3 (mpe = 68 g mol−1), wie bereits von
Markowski et al. beschrieben [231]. Diese bilden sich bei Potentialen um 5,5 V
vs. Li/Li+ und sorgen für eine Zunahme der mpe-Werte [232]. Vor allem diese
B-O-Verbindungen tragen bei LiBOB zur Passivierung der Aluminiumschicht
bei [32, 233, 234]. Zhang et al. [235] vermuten AlBO3 (mpe = 20 g mol−1) als
Hauptbestandteil der Schicht. Jedoch zeigen die Messungen, dass die berechne-
ten mpe-Werte dafür zu hoch sind und ausgeschlossen werden müssen. Myung
et al. [236] bestätigen dies mit ihren Oberflächenuntersuchungen.
Betrachtet man die mpe-Werte von LiDFOB, so liegen diese zwischen den Wer-
ten von LiBF4 und LiBOB. Da dessen Struktur eine Mischung der beiden Salze
ist, besteht die Passivschicht daher sowohl aus unterschiedlichen Lithiumsalzen
wie LiOCH3 und Li2CO3, Fluorverbindungen und zudem auch aus Oxalaten
wie Li2C2O4. Die Passivschicht von LiDFOB-Elektrolyten kombiniert somit die
Komponenten beider Salze.
Zusammenfassung
Die Messungen mit den Folien-Quarzen zeigen, dass mit der EQCM elektroche-
mische Prozesse an Elektrodenmaterialien, wie sie in der Industrie verwendet
werden, genauer untersucht werden können.
Aus den CV-Messungen allein kann man erkennen, dass LiTfa die Aluminium-
oberfläche stark angreift und korrodiert. Die drei Boratsalze hingegen passivie-
ren wie LiPF6 die Oberfläche, deren elektrochemische Stabilität ist jedoch um
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fast 0,5 V größer. Mit Hilfe der EQCM kann zudem auch die Frequenzände-
rung gemessen werden, wodurch Massenänderungen auf der Oberfläche verfolgt
werden können. Tabelle 4.6 fasst die mpe-Werte zu den einzelnen Potentialab-
schnitten und die möglichen Spezies zusammen.
Tabelle 4.6.: Hauptprodukte der Reaktionen von Lithiumsalzen an Aluminium.
Salz E vs. Li/Li+ Hauptprodukte mpe
V g mol−1
LiTfa 2,90 Korrosionspotential EPit
4,50 C-F-aktive Verbindungen (CF2, COF2) 86
5,5 - 2,9 Al-Auflösung, Adsorption/Desorption -9
3,3 - 3,6 LiOCH3, Li2CO3 351
LiPF6 3,50 Elektrolytzersetzung
>4,0 LiOCH3, Li2CO3 37
4,50 Al(PF6)3 131
>5,0 Al(PF6)3, AlF3 68, 52
LiBF4 3,87 Elektrolytzersetzung
4,00 Lithiumoxide 29
4,50 LiOCH3, Li2CO3 34
5,00 AlF3 14
LiDFOB 3,95 Elektrolytzersetzung
4,50 LiOCH3, Li2CO3, Li2C2O4 35, 50
>5,0 B2O3, (AlF3) 44, 50
LiBOB 4,12 Elektrolytzersetzung
4,50 LiOCH3, Li2CO3, Li2C2O4 38, 55
>5,0 B2O3 55
1 5. Zyklus
Die Messungen zeigen unterschiedliche elektrochemische Reaktionen an der Alu-
miniumoberfläche, deren Produkte stark vom Lithiumsalz abhängen. Bei den
Messungen mit LiTfa, das zu starker Korrosion der Oberfläche führt, kann da-
bei der Adsorptions/Desorptions-Mechanismus sehr gut beschrieben werden.
An der Passivierung der Oberfläche hingegen sind neben Fluorverbindungen
auch schwerlösliche Lithiumsalze beteiligt. Da LiBOB jedoch als fluor-freies
Salz ebenfalls passivierende Eigenschaften besitzt, müssen auch andere Spe-
zies beteiligt sein. Aus den Messungen geht hervor, dass auch Oxalate und
Bor-Verbindungen zum Schutz der Oberfläche beitragen.
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4.5.3. 3. Schritt: Messungen an Aktivmaterialien
Die Messungen mit den Folien-Quarzen haben gezeigt, dass sich damit einfach
Untersuchungen an Elektrodenkomponenten, in diesem Fall dem Aluminium-
Stromableiter, durchführen lassen. Das Signal der QCM wird nicht allzu stark
gedämpft, so dass sich die Messungen sehr gut auswerten lassen. Durch Be-
rechnung der durchschnittlichen molaren Massen können zudem Aussagen über
mögliche Spezies, die an den Reaktionen beteiligt sind, gemacht werden.
Der Stromableiter ist jedoch nur ein Teil der Elektrode. Wie bereits schon er-
klärt, wird auf dem Stromableiter das Aktivmaterial aufgebracht, in das beim
Laden und Entladen Lithiumionen reversibel aus- und eingelagert werden. Bis-
her konnten nur CV-Messungen oder galvanostatische Messungen genutzt wer-
den, um die Insertion und Extraktion von Lithiumionen zu untersuchen oder um
die Stabilität des Elektrolyten und des Aktivmaterials herauszufinden. Besser
wäre es, diese Reaktionen zusätzlich mit Hilfe der EQCM zu studieren. In der Li-
teratur sind nur sehr wenige Messungen an Aktivmaterialien mit der EQCM be-
kannt. Man versuchte es mit mehreren Verfahren, das Material auf dem Quarz zu
immobilisieren, z.B. Spray-Deposition [237, 238]. Jedoch sind diese Dünn-Filme
nicht mit den realen Materialien zu vergleichen, da u.a. Pseudo-Kapazitäten die
Messungen stören können.
4.5.3.1. Schwierigkeiten
Die beste und einfachste Methode für die Quarzpräparation wäre, wie bei der
Methode mit den Folien-Quarzen (siehe Abschnitt 4.5.2.1), kreisrunde Proben
der Elektroden auf dem Quarz aufzubringen. Jedoch zeigt sich, dass das Signal
des Schwingquarzes zu stark gedämpft wird. Die Serien- (fs) und Parallelreso-
nanzfrequenz (fp) sind nicht mehr mit dem Fit-Verfahren der QCM auswert-
bar.
Der Grund dafür liegt nicht an der Folie selbst, diese bewirkt vor allem eine Ver-
schiebung der Resonanzfrequenz zu niedrigeren Werten, sondern in der rauen
Oberfläche des porösen Aktivmaterials. Was bei Zunahme der Dämpfung ge-
schieht, zeigt Abbildung 4.16 auf Seite 106. Das Signal wird mit zunehmendem
Widerstand immer schwächer, bis die beiden Extrema von Serien- und Paral-
lelresonanzfrequenz nicht mehr erkennbar sind. Das selbe passiert auch, wenn
man Folien mit Aktivmaterial auf den Quarz gibt.
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Um erste Untersuchungen an Aktivmaterialien mit der EQCM durchzuführen,
wurde das Substrat direkt auf die Quarzoberfläche aufgebracht. Ähnlich wie
bei der Elektrodenherstellung (siehe Abbildung 2.2) wurde das Material auf
den Quarz gerakelt1. Die Dämpfung des Quarzsignals war jedoch immer noch
zu stark, sodass nur eine einfache CV-Messung durchgeführt werden konnte.
Abbildung 4.28 zeigt das Ergebnis einer Messung an Lithiumeisenphosphat
(LiFePO4) auf einem Goldquarz. Als Elektrolyt wurde eine 1 molare Lösung
von LiPF6 in EC/DEC (3/7) verwendet. Vor der Messung wurde der beschich-
tete Quarz im Hochvakuum getrocknet.
Abbildung 4.28.: CV-Messung an einem Goldquarz mit LiFePO4 (aufgerakelt)
mit LiPF6 in EC/DEC (3/7). n Zyklus 1, n Zyklus 2, n Zyk-
lus 3, n Zyklus 4, n Zyklus 5. v = 0,05 mV s−1.
Die CV-Messung zeigt den Extraktions- und Insertionsvorgang von Lithiumio-
nen an LiFePO4. Der Oxidationspeak um 3,5 V vs. Li/Li+ beschreibt den Lade-
vorgang, also die Oxidation des Aktivmaterials und die gleichzeitige Extraktion
von Lithiumionen. Bei ca. 3,36 V vs. Li/Li+ findet die Reduktion des Aktiv-
materials statt, Lithiumionen werden wieder in das Material eingelagert. Diese
Werte stimmen auch sehr gut mit der Literatur überein [88]. Die Reversibilität
des Systems ist sehr gut, es findet nur ein geringer Kapazitätsverlust statt.
1Dank an Rene Schmitz, Raphael Schmitz und Alexandra Lex-Balducci von der Universität
Münster, die die Quarze präparierten.
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4.5.3.2. Dezentrale Immobilisierung
Durch das direkte Aufbringen von Aktivmaterial auf die Quarze lassen sich,
wie eben gezeigt, reproduzierbare CV-Messungen durchführen. Jedoch wird die
Signalstärke zu stark gedämpft, was EQCM-Messungen weiter ausschließt. Aus
diesem Grund muss eine andere Möglichkeit gefunden werden, die Quarze mit
Aktivmaterialien zu präparieren.
Mehrere Versuche zeigten, dass zur Verringerung der Signaldämpfung die Be-
ladung am aktivsten Zentrum des Quarzes, bei dem die Signalamplitude am
stärksten ist, nicht zu groß sein darf. Durch dezentrale Immobilisierung des
Aktivmaterials kann dies erreicht werden (siehe Abbildung 4.29).
Abbildung 4.29.: Schema eines Schwingquarzes mit Aktivmaterial (schwarz),
das ringförmig um das aktivste Zentrum aufgebracht wurde.
Der Vorteil an dieser Methode ist, dass das aktivste Zentrum nicht beladen und
das Signal somit kaum gedämpft wird, da der Anteil an der Stärke des Mess-
signals vom Zentrum nach außen hin abnimmt. Serien- und Parallelresonanz-
frequenz können somit bestimmt und Massenänderungen berechnet werden.
Für die Präparation der Quarze wird das Ausgangsmaterial zur Elektrodenher-
stellung verwendet, der sog. Slurry. Dies ist eine Dispersion aus dem Aktivma-
terial, versetzt mit einem Binder und mit Leitruß zur Erhöhung der elektrischen
Leitfähigkeit. Der Slurry wird dabei mit einer Pipette aufgenommen und kreis-
förmig auf der Quarzoberfläche um dessen aktivstes Zentrum aufgebracht. Um
eine einheitliche Fläche mit Aktivmaterial zu bedecken, wurde eine Schablo-
ne aus PEEK angefertigt. Damit lässt sich eine gleichmäßige Beschichtung mit
einer Breite von ca. 1 mm herstellen.
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4.5.3.3. Ergebnisse der EQCM-Messungen an Aktivmaterialien
Die EQCM-Messungen mit Aktivmaterialien beschränken sich in dieser Arbeit
auf die Kathodenseite. Als Aktivmaterial wurde zunächst Lithiumeisenphos-
phat (LiFePO4) [8890] verwendet, das ringförmig auf die Oberfläche eines
6 MHz-Goldquarzes aufgebracht wurde. Als Elektrolyt wurde eine 1 molare Lö-
sung von LiPF6 in EC/DEC (3/7) verwendet, der Wassergehalt betrug 46 ppm.
Für die EQCM-Messungen diente Lithiummetall als Gegen- und Referenzelek-
trode.
Abbildung 4.30 zeigt die erste EQCM-Messung an LiFePO4. Das Aktivmaterial
wurde bei der Quarzpräparation dabei vorerst nur im Vakuumtrockenschrank
getrocknet.
Das OCP liegt zu Beginn bei ca. 3,39 V vs. Li/Li+. Durch Erhöhung des Poten-
tials wird die Halbzelle geladen. Im CV erkennt man bei ca. 3,48 V vs. Li/Li+
eine Oxidation, dabei gehen Lithiumionen aus dem Aktivmaterial heraus und es
bildet sich FePO4. Während des Rückscans findet der Entladeprozess statt. Der
Reduktionspeak bei ca. 3,36 V vs. Li/Li+ zeigt die Insertion von Lithiumionen
in das Aktivmaterial an. Auch diese Werte stimmen sehr gut mit der Literatur
überein [88].
Die Folgezyklen zeigen eine verringerte Kapazität, erkennbar an den flacher ver-
laufenden Peaks. Zudem weisen die Reduktionspeaks eine geringe Verschiebung
hin zu negativeren Potentialen auf. Es müssen also irreversible Reaktionen am
Aktivmaterial stattfinden, die den Kapazitätsverlust hervorrufen. Aus dem CV
allein ist das jedoch nicht eindeutig erkennbar.
Mehr Aufschluss darüber kann die Änderung der Serienresonanzfrequenz ge-
ben, verbunden mit der Berechnung der mpe-Werte. Betrachtet man sich den
Frequenzverlauf über alle fünf Zyklen, kann man insgesamt eine deutliche Fre-
quenzabnahme von mehr als 12000 Hz beobachten. Im Idealfall würde die Fre-
quenzänderung nach jedem Zyklus gleich Null sein. Neben der reversiblen Li-
thiuminsertion bzw. -extraktion müssen demnach auch noch andere Prozesse
stattfinden, bei denen sich Spezies auf der Oberfläche ablagern und den Kapa-
zitätsverlust bewirken.
Während des Vorwärtsscans zeigt der Frequenzverlauf zunächst eine Zunahme
aufgrund der Extraktion von Lithiumionen aus dem Aktivmaterial und der da-
mit verbundenen Massenabnahme. Die berechneten mpe-Werte liegen in dem
Bereich zunächst um -7 g mol−1, was der molaren Masse von Lithium entspricht.
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Abbildung 4.30.: EQCM-Messung an einem Goldquarz mit LiFePO4 (nicht voll-
ständig trocken) mit LiPF6 in EC/DEC (3/7). Oben: CV. Mit-
te: Serienresonanzfrequenzänderung ∆fs. Unten: mpe-Werte.
n Zyklus 1, n Zyklus 2, n Zyklus 3, n Zyklus 4, n Zyklus 5.
v = 0,05 mV s−1.
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Wird das Potential weiter erhöht, findet ab ca. 3,8 V vs. Li/Li+ ein Vorzeichen-
wechsel statt und die mpe-Werte werden positiv. Ab diesem Potential finden
Nebenreaktionen statt, bei denen sich Spezies an der Oberfläche des Aktivmate-
rials abscheiden. Im Cyclovoltammogramm können hier keine elektrochemischen
Reaktionen beobachtet werden. Der kleine Peak bei ca. 3,55 V vs. Li/Li+ mit
mpe-Werten von ca. 20 g mol−1 ist verknüpft mit der kurzfristigen Frequenz-
abnahme im ersten Zyklus. Dies lässt daraus schließen, dass sich eine dünne
Schicht auf der Oberfläche des Aktivmaterials abgeschieden hat. In den Folge-
zyklen taucht dieser Peak nicht mehr auf. Dafür werden beim Oxidationspeak
die mpe-Werte mit steigender Zyklenzahl negativer. Bei der Extraktion müs-
sen neben Lithium also noch andere Spezies beteiligt sein. Vermutlich stammen
diese Reaktionsspezies von Verunreinigungen, siehe später im Text.
Im Rückscan nimmt die Frequenz ab dem Einsetzen des Reduktionspeaks kon-
tinuierlich ab. An der Frequenzänderung in Abbildung 4.30 erkennt man weiter,
dass der Reduktionsprozess in zwei Prozesse unterteilt werden kann, was im CV
kaum zu erkennen ist. Der Frequenzverlauf weist hier zwei Wendepunkte bei ca.
3,34 und 3,08 V vs. Li/Li+ auf. Der erste Wendepunkt ist der Insertion von Lithi-
umionen in das Aktivmaterial zuzuordnen, was auch die berechneten mpe-Werte
vermuten lassen. Der zweite Prozess, im ersten Zyklus nur schwach ausprägt,
wird mit zunehmender Zyklenzahl immer stärker und ist für den Hauptteil der
negativen Frequenzänderung verantwortlich. Bei den mpe-Werten ist in diesem
Bereich ein scharfer Peak zu erkennen, der mit steigender Zyklenzahl zunimmt.
Die mpe-Werte steigen auf 100 g mol−1 an. Erst bei geringeren Potentialen,
wenn auch der Frequenzverlauf wieder flacher wird, nehmen die mpe-Werte
wieder ab. Dieser Prozess könnte durch Verunreinigungen von Wasser begüns-
tigt sein, da der Quarz nur im Vakuumtrockenschrank getrocknet wurde und
das Aktivmaterial somit noch Restfeuchte enthielt.
Dass die gemessenen Ströme und Massenänderungen nur vom Aktivmaterial
stammen, zeigt Abbildung 4.31, bei der ein einfacher Goldquarz ohne Beschich-
tung im selben Potentialbereich untersucht wurde. Der Elektrolyt zeigt keine
Zersetzungsreaktionen und ist in diesem Potentialbereich elektrochemisch sta-
bil. Ebenso finden keine zusätzlichen Ablagerungsvorgänge an der Quarzober-
fläche statt. Die Frequenzänderungen bei der Messung mit dem beschichteten
Quarz stammen daher vom Aktivmaterial und nicht von der noch freien Gold-
oberfläche des Quarzes.
In einem weiteren Versuch wurde der Quarz, analog zu den vorherigen Mes-
sungen, mit LiFePO4 präpariert. Um das Aktivmaterial diesmal vollständig zu
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Abbildung 4.31.: EQCM-Messung an einem Goldquarz mit LiPF6 in EC/DEC
(3/7). Oben: CV. Unten: Serienresonanzfrequenzänderung
∆fs. n Zyklus 1, n Zyklus 2, n Zyklus 3, n Zyklus 4, n Zyk-
lus 5. v = 5 mV s−1.
trocknen, wurde der Quarz in einen luftdichten Metallzylinder gegeben und
für eine Woche ans Hochvakuum (HV) unter einem Druck von 2 · 10−6 mbar
getrocknet. Der Zylinder konnte anschließend in diesem Zustand in den Hand-
schuhkasten geschleust und darin die Messzelle aufgebaut werden. Abbildung
4.32 zeigt das Ergebnis dieser Messung.
Das CV der Messung zeigt die Extraktion und Insertion von Lithiumionen in
das Aktivmaterial LiFePO4. Wieder zeigt sich ein Kapazitätsverlust und eine
geringe Verschiebung des Reduktionspeaks zu niedrigeren Potentialen. Man be-
achte jedoch, dass die Potentialvorschubgeschwindigkeit v mit 0,5 mV s−1 um
den Faktor 10 größer ist als bei der vorherigen Messung.
Dass der Kapazitätsverlust aufgrund von Nebenreaktionen jedoch viel geringer
ist, kann man an der Änderung der Resonanzfrequenz ∆fs und den berechneten
mpe-Werten sehr gut erkennen. Die Frequenzabnahme fällt mit ca. -110 Hz pro
Zyklus deutlich geringer aus als bei der Messung vorher, als das Aktivmaterial
nicht vollständig getrocknet wurde. Beim Rückwärtsscan sind die beiden Wen-
depunkte weniger stark ausgeprägt, die zweite Teilreaktion findet kaum statt.
Noch deutlicher erkennt man das an den mpe-Werten. Die beiden Peaks der
vorherigen Messung tauchen gar nicht auf. Das bestätigt die Annahme, dass
die irreversible Reaktion der vorherigen Messung bei ca. 3,1 V vs. Li/Li+ auf
Wasserreste zurückzuführen ist.
Die Messungen an den Aktivmaterialien zeigen, dass durch Kombination mit der
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Abbildung 4.32.: EQCM-Messung an einem Goldquarz mit LiFePO4 (HV-
getrocknet) mit LiPF6 in EC/DEC (3/7) . Oben: CV. Mit-
te: Serienresonanzfrequenzänderung ∆fs. Unten: mpe-Werte.
n Zyklus 1, n Zyklus 2, n Zyklus 3, n Zyklus 4, n Zyklus 5,
n Zyklus 6, n Zyklus 7, n Zyklus 8. v = 0,5 mV s−1.
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4.5. EQCM-Messungen an Elektrodenmaterialien
EQCM der Informationsgehalt deutlich steigt. Neben Cyclovoltammogrammen
können durch die Messung der Resonanzfrequenz Prozesse untersucht werden,
die auf den ersten Blick nicht erkennbar sind. An der Frequenzänderung kann
man deutlich einzelne Reaktionen unterscheiden, die zu Änderungen an der
Elektrodenoberfläche führen.
Durch die Berechnung der mpe-Werte lassen sich einzelnen Reaktionen Spezies
zuordnen, wie im Falle der Lithiumextraktion bzw. -insertion. Kombiniert mit
anderen Oberflächenanalysemethoden können Spezies somit besser zugeordnet
werden.
An den mpe-Werten kann man zudem feststellen, ab welchen Potentialen das
Aktivmaterial an die Grenzen seiner Stabilität kommt. Im Falle von LiFePO4
kann man davon ausgehen, dass ab ca. 3,8 V vs. Li/Li+ weitere Reaktionen am
Material stattfinden, die ebenfalls zu Kapazitätsverlusten beitragen.
Durch die dezentrale Immobilisierung wird die Möglichkeit geschaffen, auch raue
und poröse Materialien mit der EQCM zu untersuchen. Vor allem bei Elektro-
denmaterialien kann diese Methode dazu beitragen, komplexe elektrochemische
Mechanismen detaillierter zu studieren.
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5.1. Zielsetzung der Arbeit
Lithium-Ionen-Batterien spielen im alltäglichen Leben eine immer wichtigere
Rolle als mobiler Energiespeicher, sei es bei Kleinanwendungen oder bei Hoch-
leistungsanwendungen wie der Elektrotraktion in der Automobilindustrie. Die
Anforderungen an die Batterien steigen zunehmends, Energie- und Leistungs-
dichte müssen stetig gesteigert werden, um auf dem Markt konkurrenzfähig zu
sein. Dabei dürfen Langlebigkeit und vor allem Sicherheitsaspekte nicht ver-
nachlässigt werden.
Um eine bestmögliche Effizienz zu erreichen, müssen alle Komponenten einer
Batterie weiterentwickelt und verbessert werden. Dazu zählt unter anderem
der Elektrolyt, der für den Ladungstransport in der Batterie verantwortlich
ist. Die physikalischen und elektrochemischen Eigenschaften des Elektrolyten
spielen dabei für die Leistungsfähigkeit einer Batterie eine wichtige Rolle. Die
Elektroden wiederum stellen die Verbindung zwischen Ladungs- und Elektro-
nentransport dar. Durch Reduktion bzw. Oxidation des Aktivmaterials werden
Lithiumionen reversibel ein- bzw. ausgelagert. Kapazität und Energiedichte ei-
ner Batterie werden dadurch maßgeblich bestimmt. Daher ist es wichtig, die
elektrochemischen Prozesse zwischen Elektrolyt und Elektrodenmaterial genau
zu kennen.
Die Zielsetzung dieser Arbeit war daher die elektrochemische Charakterisie-
rung von Elektrolyten und Elektrodenmaterialien für Lithium-Ionen-Batterien.
Neben den Transporteigenschaften von Salzen sollte dabei vor allem das elek-
trochemische Verhalten an Elektrodenmaterialien untersucht werden.
Um mehr Informationen aus den Untersuchungen zu erhalten, sollte zusätz-
lich die elektrochemische Quarzmikrowaage (EQCM), die in der Arbeitsgrup-
pe entwickelt wurde, miteinbezogen werden. In diesem Zusammenhang war es
erforderlich, neue Methoden zu finden, mit denen Elektrodenkomponenten 
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Stromableiter und Aktivmaterial  auch mit der EQCM untersucht werden
konnten. Dadurch war es schließlich möglich, Prozesse wie Korrosion, Passivie-
rung und Lithium-Insertion bzw. -Extraktion genauer zu beschreiben.
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5.2. Überblick über die Arbeit
In dieser Arbeit wurden mehrere Lithiumsalze bezüglich ihrer Transporteigen-
schaften und elektrochemischen Eigenschaften untersucht sowie die theoreti-
schen Aspekte dazu genauer behandelt. Des Weiteren wurde mit der EQCM
eine Methode entwickelt, mit der sich einzelne Prozesse an der Elektrode wäh-
rend des Lade- und Entladevorgangs differenzieren lassen. Die folgenden Punkte
sollen einen Überblick über die Arbeit verschaffen und kurz auf die wichtigsten
Ergebnisse eingehen.
Kapitel 2 behandelt unter anderem den grundlegenden Aufbau und das Prinzip
einer Lithium-Ionen-Batterie. Die einzelnen Komponenten werden dabei genau-
er beschrieben. Dazu gehören der Elektrolyt, die beiden Elektroden und der
Separator.
Kapitel 3 beschreibt im Detail die theoretischen Grundlagen zu den Messmetho-
den, die in dieser Arbeit zum Einsatz kommen. Es werden wichtige Gleichungen,
die unter anderem zur Auswertung der Messdaten notwendig sind, beschrieben
und mathematisch hergeleitet. Zudem werden Messaufbauten und die Durch-
führung genauer erklärt.
Kapitel 3.4 gibt einen Überblick über die Leitfähigkeitsmessung.
 Abschnitt 3.4.1 beschreibt die Grundlagen zur Leitfähigkeit, beginnend
vom Ohm'schen Gesetz bis hin zu erweiterten Modellen, die den Verlauf
der Leitfähigkeit besser beschreiben.
 Abschnitt 3.4.2 erklärt den gesamten Messaufbau zur Leitfähigkeitsbe-
stimmung, bestehend aus der Thermostatenanlage, der Messbrücke und
der Leitfähigkeitszelle.
 Abschnitt 3.4.3 beschreibt die Messdurchführung sowie die Bestimmung
der Wechselspannungsfrequenz und Kalibrierung der Messzelle.
Kapitel 3.5 beschreibt ausführlich die wichtigsten Aspekte zur Quarzmikrowaa-
ge.
 Abschnitt 3.5.1 befasst sich mit den theoretischen Grundlagen der QCM.
Dabei wird auf das Schwingungs- und Frequenzverhalten eines Quarzes
eingegangen. Mit den Modellen nach Sauerbrey und Kanazawa werden
zwei wichtige Prinzipien mathematisch behandelt.
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 Abschnitt 3.5.2 geht über zur Kopplung zwischen der QCM mit einem Po-
tentiostaten zur EQCM. Dazu werden wichtige Messparameter eingeführt
und der Aufbau der Messzelle für die EQCM-Messungen beschrieben.
Kapitel 4 fasst alle Ergebnisse dieser Arbeit zusammen. Diese werden detailliert
ausgewertet und diskutiert.
 Kapitel 4.1 gibt einen Überblick über die eingesetzten Materialien und die
für die Messungen verwendeten Geräte.
 Kapitel 4.2 befasst sich mit den Leitfähigkeitsmessungen reiner Salzelek-
trolyte und dem Einfluss von ILs auf die Leitfähigkeit. Von den unter-
suchten Salzen besitzt LiPF6 die höchste und LiBF4 die niedrigste Leitfä-
higkeit. Durch Substitution mit Oxalatgruppen kann die Assoziationskon-
stante verringert werden. LiDFOB und LiBOB besitzen daher akzeptable
Leitfähigkeitswerte.
Zudem konnte festgestellt werden, dass bei Zugabe von ILs die Leitfähig-
keit von Elektrolyten mit LiDFOB um bis zu 26 % erhöht werden kann.
Elektrolyte mit LiPF6 zeigten keine Verbesserungen. Der Einsatz von ILs,
z.B. als möglicher Lösemittelersatz, macht LiDFOB somit zu einer inte-
ressanten Alternative für praktische Anwendungen in der Batterieherstel-
lung.
 Kapitel 4.3 zeigt die ersten Ergebnisse zu Löslichkeitsmessungen von Li-
thiumsalzen in nicht-wässrigen Lösemitteln mit der QCM. Die Messungen
wurden zunächst an LiDFOB und LiBF4 durchgeführt und zeigen, dass
die Löslichkeit mit steigendem Fluorgehalt deutlich zunimmt. LiBF4 be-
sitzt eine Löslichkeit von 3,025 mol kg−1LM , bei LiDFOB beträgt der Wert
1,850 mol kg−1LM . Empirische Beobachtungen zeigten zudem, dass die Lös-
lichkeit von LiBOB deutlich unter diesen Werten liegt.
 Kapitel 4.4 zeigt die ersten CV-Messungen an Aluminium. Die drei Bo-
ratsalze zeigen dabei sehr gute Passivierungseigenschaften. Mit sinken-
dem Fluorgehalt steigt zudem die elektrochemische Stabilität des Salzes.
LiBOB besitzt von den untersuchten Salzen mit 4,12 V vs. Li/Li+ die größ-
te Stabilität und ist damit geringfügig größer als von LiBF4 und LiDFOB.
Die Stabilität von LiPF6 hingegen ist um ca. 0,45 V deutlich geringer als
von den drei Boratsalzen.
Auch hier wurde der Einfluss von ILs untersucht. Dabei zeigte sich, dass
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ILs keinen Einfluss auf die Stabilität des Elektrolyten an Aluminium be-
sitzen. Diese wird weiter vom Lithiumsalz limitiert. Jedoch konnte man
zeigen, dass der Einsatz von ILs mit hochkorrosiven Anionen zu keinen
Auflösungserscheinungen führt. Die Passivierungsschicht von LiPF6 und
auch LiDFOB ist somit stabil genug, um Korrosion zu unterdrücken.
 Kapitel 4.5 geht über zu den EQCM-Messungen an Elektrodenkomponen-
ten.
Zunächst wurden in Abschnitt 4.5.1 Korrosionsmessungen an einfachen,
kommerziell erhältlichen Aluminiumquarzen durchgeführt. Die Messun-
gen zeigten jedoch, dass diese Quarze nicht für solche Untersuchungen
geeignet sind. Korrosive Salze wie LiTfa greifen die dünne Aluminium-
schicht sofort an und lösen diese vollständig auf. Auch passivierende Salze
wie LiPF6 zeigen keine optimalen Ergebnisse.
In Abschnitt 4.5.2 wurde dazu übergegangen, Elektrodenmaterialien zu
verwenden, wie sie auch in der Batterieherstellung zum Einsatz kommen.
Um weiter EQCM-Messungen durchführen zu können, mussten die Quar-
ze speziell präpariert werden. Als beste Methode erwies sich, Folien direkt
auf die Quarzoberfläche zu kleben. Die Folien-Quarze liefern dadurch re-
präsentative CV-Messungen, zudem sind aber auch Frequenz- und Mas-
senänderungen zu verfolgen. Mit dieser Methode können genauere Analy-
sen zu Schichtbildungen durchgeführt, Mechanismen erklärt und mögliche
Spezies zugeordnet werden.
In Abschnitt 4.5.3 wurde zu Messungen mit Aktivmaterialien übergegan-
gen. Um Messungen damit zu ermöglichen, musste eine Möglichkeit gefun-
den werden, die Dämpfung des Messsignals zu verringern. Durch dezen-
trale Immobilisierung des Materials bleibt die Signalstärke erhalten, wo-
durch EQCM-Messungen an Aktivmaterialien durchgeführt werden kön-
nen. Damit können Prozesse wie Lithium-Insertion und -Extraktion sowie
Schichtbildungen auf der Oberfläche des Aktivmaterials untersucht wer-
den. Elektrochemische Prozesse können damit genauer differenziert und
Ursachen von irreversiblen Kapazitätsverlusten gefunden werden.
Anhang A gibt eine Auflistung der verwendeten ILs wieder, zusammen mit
den Strukturen und ihren Bezeichnungen. Des Weiteren werden die Einwaagen
der Elektrolyte und die dazugehörigen Messwerte und Fit-Parameter für die
Leitfähigkeits- und Löslichkeitsmessungen tabellarisch zusammengefasst.
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5.3. Ausblick
Die QCM kann für viele unterschiedliche Messungen eingesetzt werden. Die Er-
gebnisse dieser Arbeit zeigen, dass durch Messungen mit der EQCM elektroche-
mische Prozesse an Elektrodenkomponenten genauer untersucht werden können.
Es ist möglich, verschiedene Reaktionen zu unterscheiden und das elektroche-
mische Verhalten zwischen Elektrolyt und Elektrode genauer zu verstehen.
Mit den Folien-Quarzen können Materialien untersucht werden, die in Batterien
ihren praktischen Einsatz finden. Man ist dabei nicht auf käufliche Elektroden
beschränkt, sondern kann eigene Materialien auf die Quarze aufbringen.
Ebenso können auch diverse Aktivmaterialien auf den Quarz aufgebracht wer-
den, um damit Untersuchungen durchzuführen. Dabei ist man nicht nur auf Ka-
thodenmaterialien beschränkt, auch Anodenmaterialien können auf den Quarz
aufgebracht werden. Prozesse wie die Bildung der SEI, Metallabscheidungen
oder auch Lithium-Interkalation können somit genau studiert werden.
Um die Messungen reproduktiver zu machen, kann man die Quarzpräparation
weiter verbessern. Durch Aufrakeln des Aktivmaterials können bessere Kapazi-
täten erzielt werden. Die Elektrodenoberfläche ähnelt somit mehr realen Elek-
troden, was einen besseren Vergleich ermöglicht.
Eine interessante Idee ist zudem der Aufbau einer kompletten Batterie mit
Quarzelektroden. Kathoden- und Anodenprozesse können somit simultan un-
tersucht werden.
Da jedes Material auf die Quarze aufgebracht werden kann, ist auch ein Wechsel
zu anderen Energiespeichersystemen möglich, z.B. Doppelschichtkondensatoren.
Da durch kapazitive Ströme die Bestimmung der Elektrolytstabilität erschwert
wird, ist die EQCM eine sehr gute Methode, diese zu bestimmen. Durch Auf-
zeichnung der Frequenzänderung können Massenänderungen an der Oberfläche
untersucht werden, die u.a. von Abscheidungen aus Zersetzungsreaktionen stam-
men.
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Tabelle A.2.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen: LiPF6 in EC/DEC
(3/7).
# mLiPF6 mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
1 0,1838 7,0454 - 1,0818 0,1811 0,1717
2 0,3639 6,8337 - 1,0997 0,3660 0,3506
3 0,5467 6,6554 - 1,1183 0,5588 0,5408
4 0,7301 6,4718 - 1,1374 0,7591 0,7427
5 0,9114 6,2887 - 1,1571 0,9642 0,9541
6 1,0945 6,1118 - 1,1772 1,1770 1,1789
7 1,3672 5,8379 - 1,2081 1,5091 1,5417
8 1,6408 5,5664 - 1,2397 1,8579 1,9405
9 1,8236 5,3780 - 1,2614 2,1027 2,2322
Tabelle A.3.: Casteel-Amis Fit-Parameter für LiPF6 in EC/DEC (3/7) in Ab-
hängigkeit von der Temperatur.
ϑ κmax µ a b
◦C mS cm−1 mol kg−1LM
-20 2,1100 ± 0,0049 0,6992 ± 0,0036 0,747 ± 0,020 -0,381 ± 0,017
-10 2,9435 ± 0,0059 0,7685 ± 0,0037 0,765 ± 0,018 -0,308 ± 0,014
0 3,9177 ± 0,0063 0,8342 ± 0,0033 0,782 ± 0,015 -0,251 ± 0,010
10 5,0166 ± 0,0065 0,8964 ± 0,0030 0,795 ± 0,012 -0,2079 ± 0,0079
20 6,2140 ± 0,0076 0,9567 ± 0,0031 0,795 ± 0,011 -0,1785 ± 0,0071
30 7,4999 ± 0,0082 1,0131 ± 0,0029 0,802 ± 0,010 -0,1519 ± 0,0062
40 8,8499 ± 0,0087 1,0666 ± 0,0027 0,8101 ± 0,0090 -0,1282 ± 0,0054
50 10,2566 ± 0,0062 1,1178 ± 0,0017 0,8230 ± 0,0055 -0,1065 ± 0,0032
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Tabelle A.4.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen: LiBF4 in EC/DEC
(3/7).
# mLiBF4 mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
1 0,1127 7,0899 - 1,0741 0,1793 0,1696
2 0,2250 6,9830 - 1,0838 0,3609 0,3437
3 0,3377 6,8624 - 1,0936 0,5471 0,5249
4 0,4504 6,7517 - 1,1035 0,7361 0,7116
5 0,5627 6,6371 - 1,1133 0,9282 0,9044
6 0,6745 6,5288 - 1,1230 1,1217 1,1020
7 0,7877 6,4184 - 1,1332 1,3213 1,3091
8 0,8999 6,3005 - 1,1432 1,5241 1,5236
9 1,0130 6,1925 - 1,1533 1,7296 1,7450
Tabelle A.5.: Casteel-Amis Fit-Parameter für LiBF4 in EC/DEC (3/7) in Ab-
hängigkeit von der Temperatur.
ϑ κmax µ a b
◦C mS cm−1 mol kg−1LM
-20 0,7658 ± 0,0019 0,7196 ± 0,0079 0,601 ± 0,023 -0,010 ± 0,022
-10 1,0147 ± 0,0013 0,7968 ± 0,0047 0,600 ± 0,012 -0,012 ± 0,011
0 1,2929 ± 0,0011 0,8691 ± 0,0034 0,6024 ± 0,0081 -0,0070 ± 0,0074
10 1,5966 ± 0,0011 0,9392 ± 0,0029 0,6069 ± 0,0067 -0,0015 ± 0,0059
20 1,9220 ± 0,0018 1,0102 ± 0,0038 0,6087 ± 0,0086 0,0019 ± 0,0075
30 2,2695 ± 0,0018 1,0805 ± 0,0032 0,6114 ± 0,0072 0,0030 ± 0,0062
40 2,6322 ± 0,0020 1,1528 ± 0,0032 0,6143 ± 0,0070 0,0070 ± 0,0059
50 3,0132 ± 0,0027 1,2297 ± 0,0044 0,6163 ± 0,0084 0,0078 ± 0,0071
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Tabelle A.6.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen: LiDFOB in EC/DEC
(3/7).
# mLiDFOB mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
1 0,1719 7,0292 - 1,0770 0,1788 0,1701
2 0,3456 6,8607 - 1,0900 0,3636 0,3504
3 0,5177 6,6882 - 1,1030 0,5512 0,5384
4 0,6899 6,5159 - 1,1162 0,7434 0,7365
5 0,8625 6,3414 - 1,1296 0,9407 0,9460
6 1,0346 6,1661 - 1,1431 1,1424 1,1671
7 1,2081 5,9946 - 1,1569 1,3497 1,4018
Tabelle A.7.: Casteel-Amis Fit-Parameter für LiDFOB in EC/DEC (3/7) in
Abhängigkeit von der Temperatur.
ϑ κmax µ a b
◦C mS cm−1 mol kg−1LM
-20 1,5742 ± 0,0007 0,6767 ± 0,0011 0,7587 ± 0,0054 -0,1137 ± 0,0070
-10 2,1428 ± 0,0007 0,7455 ± 0,0009 0,7653 ± 0,0041 -0,0804 ± 0,0051
0 2,7948 ± 0,0009 0,8148 ± 0,0009 0,7700 ± 0,0037 -0,0558 ± 0,0046
10 3,5230 ± 0,0009 0,8843 ± 0,0007 0,7742 ± 0,0029 -0,0348 ± 0,0035
20 4,3199 ± 0,0010 0,9545 ± 0,0006 0,7755 ± 0,0026 -0,0222 ± 0,0031
30 5,1984 ± 0,0026 1,0202 ± 0,0016 0,7655 ± 0,0058 -0,0319 ± 0,0068
40 6,1064 ± 0,0025 1,0901 ± 0,0018 0,7665 ± 0,0049 -0,0220 ± 0,0056
50 7,0680 ± 0,0029 1,1573 ± 0,0026 0,7650 ± 0,0052 -0,0183 ± 0,0059
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Tabelle A.8.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen: LiBOB in EC/DEC
(3/7).
# mLiBOB mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
1 0,1159 7,0822 - 1,0726 0,0891 0,0844
2 0,2327 6,9664 - 1,0809 0,1803 0,1724
3 0,3481 6,8538 - 1,0892 0,2717 0,2621
4 0,4654 6,7404 - 1,0979 0,3659 0,3563
5 0,5805 6,6165 - 1,1061 0,4604 0,4527
6 0,6978 6,5094 - 1,1150 0,5570 0,5532
7 0,8142 6,3863 - 1,1238 0,6557 0,6579
Tabelle A.9.: Casteel-Amis Fit-Parameter für LiBOB in EC/DEC (3/7) in Ab-
hängigkeit von der Temperatur.
ϑ κmax
1 µ1 a1 b1
◦C mS cm−1 mol kg−1LM
-20 1,3196 ± 0,0011 0,5001 ± 0,0013 0,832 ± 0,011 -0,253 ± 0,055
-10 1,8922 ± 0,0012 0,5588 ± 0,0020 0,8411 ± 0,0090 -0,183 ± 0,044
0 2,5833 ± 0,0013 0,6180 ± 0,0029 0,8475 ± 0,0071 -0,129 ± 0,034
10 3,3866 ± 0,0022 0,6776 ± 0,0039 0,8529 ± 0,0057 -0,085 ± 0,027
20 4,2911 ± 0,0045 0,7292 ± 0,0057 0,8502 ± 0,0059 -0,089 ± 0,028
30 5,2903 ± 0,0069 0,7843 ± 0,0067 0,8522 ± 0,0048 -0,068 ± 0,022
40 6,372 ± 0,010 0,8379 ± 0,0074 0,8534 ± 0,0039 -0,050 ± 0,018
50 7,527 ± 0,015 0,8908 ± 0,0093 0,8531 ± 0,0037 -0,039 ± 0,017
1 Die Werte für die maximale Leitfähigkeit κmax, die dazugehörige Konzentration µ und die
beiden Fit-Parameter a und b sind für Temperaturen unter 20 ◦C nur eingeschränkt gültig,
da kein Maximum im untersuchten Konzentrationsbereich vorhanden ist.
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Tabelle A.10.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen: LiPF6 in EC/DMC/
EMC (1/2,5/6,5).
# mLiPF6 mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
1 0,3038 10,0078 - 1,0062 0,1951 0,1998
2 0,7623 10,0398 - 1,0368 0,4816 0,4999
3 1,2146 10,0145 - 1,0651 0,7584 0,7985
4 1,5146 10,0176 - 1,0787 0,9326 0,9954
5 2,2299 10,0308 - 1,1960 1,4319 1,4635
6 3,0384 10,0018 - 1,2438 1,9078 1,9999
Tabelle A.11.: Casteel-Amis Fit-Parameter für LiPF6 in EC/DMC/EMC
(1/2,5/6,5) in Abhängigkeit von der Temperatur.
ϑ κmax µ a b
◦C mS cm−1 mol kg−1LM
-35 1,6113 ± 0,0027 0,9681 ± 0,0028 1,047 ± 0,021 -0,506 ± 0,015
-25 2,4139 ± 0,0081 1,0617 ± 0,0056 1,059 ± 0,042 -0,424 ± 0,027
-15 3,3717 ± 0,0076 1,1499 ± 0,0038 1,101 ± 0,027 -0,327 ± 0,016
-5 4,462 ± 0,011 1,2335 ± 0,0041 1,125 ± 0,030 -0,269 ± 0,017
5 5,660 ± 0,016 1,3131 ± 0,0044 1,141 ± 0,033 -0,226 ± 0,018
15 6,939 ± 0,020 1,3894 ± 0,0047 1,156 ± 0,034 -0,193 ± 0,018
25 8,281 ± 0,023 1,4626 ± 0,0048 1,170 ± 0,033 -0,165 ± 0,017
30 8,971 ± 0,025 1,4992 ± 0,0053 1,176 ± 0,034 -0,153 ± 0,018
Tabelle A.12.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen mit IL-Additiven:
LiPF6 in EC/DMC/EMC (1/2,5/6,5).
# mLiPF6 mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
bmpl fap 1,3679 5,8364 0,7199 1,2283 1,3959 1,3735
bmpl ntf 1,3708 5,8347 0,7252 1,2166 1,3843 1,3756
bmpl tfa 1,3686 5,8360 0,7208 1,2043 1,3690 1,3741
hmim ntf 1,3720 5,8388 0,7222 1,2157 1,3841 1,3766
P(h3)t fap 1,3741 5,8357 0,7221 1,1995 1,3679 1,3794
P(h3)t ntf 1,3672 5,8332 0,7239 1,1870 1,3481 1,3726
ohne Additiv 1,0253 4,3744 - 1,2039 1,5048 1,5429
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Tabelle A.13.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen: LiDFOB in EC/
DMC/EMC (1/2,5/6,5).
# mLiDFOB mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
1 0,2893 10,0065 - 1,0662 0,2084 0,2011
2 0,7210 10,0128 - 1,0885 0,5086 0,5008
3 1,1517 10,0105 - 1,1099 0,7966 0,8001
4 1,4420 10,0137 - 1,1236 0,9837 1,0014
5 1,7254 10,0095 - 1,1367 1,1624 1,1987
6 2,1606 10,0051 - 1,1556 1,4275 1,5017
7 2,8769 10,0026 - 1,1850 1,8410 2,0001
Tabelle A.14.: Casteel-Amis Fit-Parameter für LiDFOB in EC/DMC/EMC
(1/2,5/6,5) in Abhängigkeit von der Temperatur.
ϑ κmax µ a b
◦C mS cm−1 mol kg−1LM
-35 0,8295 ± 0,0014 0,9849 ± 0,0035 1,142 ± 0,022 -0,249 ± 0,014
-25 1,2522 ± 0,0011 1,0890 ± 0,0021 1,197 ± 0,013 -0,1774 ± 0,0076
-15 1,7754 ± 0,0017 1,1933 ± 0,0023 1,231 ± 0,014 -0,1281 ± 0,0076
-5 2,3955 ± 0,0026 1,2959 ± 0,0025 1,255 ± 0,015 -0,0930 ± 0,0079
5 3,1082 ± 0,0035 1,3977 ± 0,0026 1,274 ± 0,015 -0,0669 ± 0,0079
15 3,9049 ± 0,0043 1,4984 ± 0,0029 1,289 ± 0,015 -0,0476 ± 0,0077
25 4,7784 ± 0,0054 1,6037 ± 0,0042 1,304 ± 0,016 -0,0293 ± 0,0081
30 5,2405 ± 0,0055 1,6493 ± 0,0047 1,305 ± 0,016 -0,0271 ± 0,0077
Tabelle A.15.: Einwaagen für die Leitfähigkeitsmessungen mit IL-Additiven:
LiDFOB in EC/DMC/EMC (1/2,5/6,5).
# mLiDFOB mLM mIL ρ25 ◦C c25 ◦C m
g g g g cm−3 mol L−1 mol kg−1LM
bmpl bob 1,2913 5,9029 0,7186 1,1689 1,3268 1,3565
bmpl fap 1,2926 5,9079 0,7234 1,1860 1,3457 1,3558
bmpl ntf 1,2947 5,9131 0,7170 1,1792 1,3400 1,3583
bmpl tfa 1,2955 5,9134 0,7236 1,1635 1,3217 1,3577
hmim ntf 1,2936 5,9040 0,7171 1,1759 1,3368 1,3590
P(h3)t bob 1,2909 5,9051 0,7194 1,1409 1,2942 1,3554
P(h3)t fap 1,2927 5,9051 0,7225 1,1576 1,3141 1,3567
P(h3)t ntf 1,2950 5,9053 0,7252 1,1467 1,3033 1,3585
ohne Additiv 1,2955 5,9131 - 1,1566 1,4458 1,5239
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Tabelle A.16.: Einwaagen und Messwerte für die Löslichkeitsmessung von
LiDFOB in EC/DEC (3/7) bei 25 ◦C.
Zugabe mLiDFOB m fs∗ κ∗
g g mol kg−1LM MHz mS cm
−1
0,0000 0,0000 0,0000 5,972458 0,00
0,1300 0,1300 0,1914 5,972067 1,80
0,1265 0,2565 0,3777 5,971704 2,63
0,1309 0,3874 0,5705 5,971269 3,17
0,1323 0,5197 0,7653 5,970919 3,48
0,1249 0,6446 0,9492 5,970399 3,69
0,1342 0,7788 1,1468 5,969934 3,78
0,1345 0,9133 1,3449 5,969395 3,80
0,1294 1,0427 1,5355 5,968884 3,76
0,1311 1,1738 1,7285 5,968014 3,53
0,1381 1,3119 1,9319 5,967998 3,25
- - - 5,9679301 3,221
- - - 5,9679431 3,171
0,0652 1,3771 2,0279 5,968071 3,41
- - - 5,9680321 3,421
- - - 5,9680121 3,431
0,1301 1,5072 2,2195 5,968213 3,41
- - - 5,9682091 3,421
- - - 5,9681971 3,431
1 Resonanzfrequenz fs∗ und spezifische Leitfähigkeit κ∗ nach Erwärmen auf 35 ◦C und an-
schließendem Abkühlen auf 25 ◦C.
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Tabelle A.17.: Einwaagen und Messwerte für die Löslichkeitsmessung von LiBF4
in EC/DEC (3/7) bei 25 ◦C.
Zugabe mLiBF4 m fs
∗
g g mol kg−1LM MHz
0,0000 0,0000 0,0000 5,967881
0,0380 0,0380 0,0901 5,967653
0,0670 0,1050 0,2489 5,967392
0,0797 0,1847 0,4378 5,967038
0,0683 0,2530 0,5997 5,966648
0,0578 0,3108 0,7367 5,966307
0,0411 0,3519 0,8342 5,966066
0,0800 0,4319 1,0238 5,965635
0,0717 0,5036 1,1938 5,965053
0,0694 0,5730 1,3583 5,964518
0,0574 0,6304 1,4944 5,964134
0,0527 0,6831 1,6193 5,963721
0,0415 0,7246 1,7177 5,963341
0,0397 0,7643 1,8118 5,962985
0,0868 0,8511 2,0175 5,962135
0,0716 0,9227 2,1872 5,961395
0,0794 1,0021 2,3755 5,960557
0,0709 1,0730 2,5435 5,959814
0,0665 1,1395 2,7012 5,958971
0,0678 1,2073 2,8619 5,958076
0,0385 1,2458 2,9531 5,957540
0,0378 1,2836 3,0427 5,957058
0,0330 1,3166 3,1210 5,957010
- - - 5,9571581
- - - 5,9571851
0,0388 1,3554 3,2130 5,957199
- - - 5,9572421
- - - 5,9572521
0,0396 1,3950 3,3068 5,957298
- - - 5,9572601
0,0460 1,4410 3,4159 5,957296
- - - 5,9573161
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